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Dans nos sociétés modernes postindustrielles, le stress oxydant est appelé à devenir 
l’un des maux du nouveau siècle. Il faut dire que chaque jour apporte son lot d’agressions 
dues à la pollution, au stress ou encore à notre mode de vie. Dans le même temps, jamais le 
souci de l’apparence et du bien-être n’a été aussi prégnant. Si l’on ajoute à cela 
l’augmentation de la durée de vie, on conçoit aisément que les besoins en termes de 
compréhension, quantification et contrôle du stress oxydant soient devenus des moteurs forts 
de la recherche. 
 
Pour le grand public, c’est le terme « antioxydant » qui suscite l’intérêt : pas une 
publicité pour des produits alimentaires ou cosmétiques qui ne vante les bienfaits des omégas 
3 ou des coenzymes Q10 qu’ils contiennent. Le ministère de la santé lui-même, dès 2007, a 
mis en place une série de spots publicitaires afin de promouvoir une alimentation saine et 
équilibrée. Il est vrai que le maintien de l’équilibre métabolique entre pro-oxydants d’une part 
et molécules antioxydantes – d’origine endogène ou exogène – d’autre part est crucial pour 
l’organisme, toute rupture de cet équilibre générant une situation de stress oxydant. Or, les 
études foisonnent ces dernières années, qui tendent à montrer le rôle précurseur de cette 
situation délétère dans de nombreuses pathologies telles que le cancer, le diabète, les maladies 
cardiovasculaires et neurodégénératrices, celles d’Alzheimer et de Parkinson, pour ne citer 
que les plus graves. 
 
Dans ce contexte, il apparaît d’un intérêt crucial d’être en mesure de détecter et 
quantifier les différentes espèces pro- et antioxydantes présentes dans l’organisme pour mieux 
appréhender le stress oxydant et comprendre les mécanismes des pathologies qui en 





et simples d’utilisation pour parvenir à répondre à ces enjeux majeurs en termes de santé 
publique. Si de nombreuses techniques telles que la chromatographie ou la spectrométrie sont 
d’ores et déjà disponibles, toutes font appel à des appareillages complexes et onéreux et à des 
opérateurs qualifiés. De plus, les durées d’analyse sont souvent rallongées par des phases de 
préparation d’échantillon qui peuvent inclure des étapes de biopsie, de séparation et de 
purification, et condamnent de facto toute mesure en temps réel. L’électrochimie se pose alors 
comme une alternative de choix pour proposer des méthodes de mesures moins coûteuses qui 
allient simplicité, rapidité, sensibilité et spécificité. 
 
Les capteurs électrochimiques ont reçu un intérêt croissant dans le domaine de la 
recherche au cours de ces deux dernières décennies. Bien que les cas aboutissant à une 
industrialisation restent limités à quelques rares exemples, comme les capteurs à glucose ou 
les sondes lambda qui équipent les moteurs des voitures, la quête de l’amélioration des 
performances analytiques, notamment de la sélectivité et de la sensibilité, est toujours 
d’actualité. Le renforcement des normes de sécurité, le souci d’une traçabilité sans faille, la 
recherche de diagnostics les plus précoces et l’évolution des mentalités des citoyens exigent 
des mesures de plus en plus précises et fiables et le dosage de marqueurs à des concentrations 
de plus en plus faibles, voire à l’état de trace. Pour répondre à cette problématique qui bien 
souvent tient du défi, l’élaboration de capteurs s’appuie sur un large éventail de 
fonctionnalisations de surface d’électrodes qui leur confèrent des propriétés nouvelles. 
 
L’équipe « Capteurs Electrochimiques et Procédés » du Laboratoire de Génie 
Chimique s’est inscrite dans cette dynamique de fonctionnalisation de surface d’électrodes 





biologiques complexes. Depuis une dizaine d’années, pas moins de cinq thèses en rapport 
avec cette thématique ont été soutenues dans l’équipe. Les derniers travaux réalisés au 
laboratoire se sont attachés à élaborer un capteur permettant le dosage simultané de deux 
antioxydants hydrophiles majeurs, les acides urique et ascorbique, dans des milieux 
biologiques réels (sang, peau, …). La fonctionnalisation d’une microélectrode d’or par un 
polymère conducteur, le poly[3,4-éthylènedioxythiophène] (PEDOT), a permis d’obtenir une 
mesure à la fois sélective et sensible. Le capteur modifié a été éprouvé dans les conditions 
physiologiques où il a fourni des résultats en cohérence avec ceux obtenus en utilisant la 
chromatographie liquide à hautes performances comme référence. Le principe du capteur a 
également été transféré avec succès sur des substrats silicium par des procédés de 
microtechnologie, première étape vers une production industrielle. 
 
 Le travail décrit dans ce manuscrit s’inscrit dans ce contexte d’élaboration de capteurs 
pour l’étude du stress oxydant. Il se différencie toutefois clairement des études précédentes, 
puisque l’effort de recherche porte ici sur la cinétique électrochimique et la détection 
simultanée du dioxygène (O2) et du peroxyde d’hydrogène (H2O2) en milieu neutre. En effet, 
ces deux composés pro-oxydants sont deux précurseurs moléculaires des espèces réactives de 
l’oxygène, et de nombreux travaux leur sont consacrés dans la bibliographie. Cependant, peu 
de ces travaux abordent le dosage de ces espèces en milieu neutre, et un seul en décrit le 
dosage simultané en réduction. Par ailleurs, le mode de fonctionnalisation des électrodes est 
lui aussi original, puisqu’il fait appel au dépôt de nanoparticules d’or préparées par voies 
électrochimiques ou chimiques. Pour mener à bien ces travaux, une collaboration a été initiée 
entre l’équipe « Capteurs Electrochimiques et Procédés » du Laboratoire de Génie Chimique, 
spécialiste des capteurs et biocapteurs à détection ampérométrique, et l’équipe 





qui possède depuis de nombreuses années une expertise reconnue dans la synthèse et l’étude 
des propriétés catalytiques de nanoparticules. 
 Ce manuscrit s’articule autour de quatre chapitres : 
Le premier chapitre est l’occasion d’un point bibliographique sur le stress oxydant, 
depuis sa définition jusqu’aux maladies dans lesquelles il est impliqué, en passant par la 
description des différents agents pro- et antioxydants, de leur origine et de leurs modes 
d’actions. 
Le deuxième chapitre présente les appareillages et procédures expérimentales utilisés 
au cours de ce travail, ainsi que les théories électrochimiques afférentes au traitement des 
données. En particulier, les méthodes de Tafel et de Koutecky-Levich, qui permettent 
d’accéder entre autres aux coefficients de transfert de charge, sont rappelées et décrites. 
La première partie du troisième chapitre aborde la cinétique de réduction du dioxygène 
dissous et d’oxydation du peroxyde d’hydrogène sur des électrodes en matériaux massifs (or 
et carbone vitreux) non fonctionnalisés, en milieu neutre. L’influence du matériau d’électrode 
est particulièrement examinée, de même que les interférences induites par la présence de 
H2O2 sur le courant de réduction de O2. Les coefficients de transfert de charge cathodique βn 
(pour O2)  et anodique αn (pour H2O2) ainsi que le nombre d’électrons impliqués dans les 
réactions en fonction du potentiel de l’électrode, sont déterminés et discutés. Une 
comparaison avec les résultats de la bibliographie en milieux acide, basique et neutre est 
également exposée. La deuxième partie concerne la détection et le dosage de l’oxygène et du 
peroxyde d’hydrogène sur les deux matériaux. Les mesures sont d’abord envisagées 
séparément pour chaque espèce, puis un protocole est proposé pour le dosage simultané. 
Le quatrième et dernier chapitre étudie la détection et le dosage du dioxygène et du 





d’or. Après un état de l’art des différents types de fonctionnalisation rapportés dans la 
bibliographie, les résultats obtenus avec des nanoparticules d’or électrogénérées sont exposés. 
L’influence des paramètres de dépôt (séquence de potentiel, température, …) sur les deux 
réactions électrochimiques est tout d’abord présentée. Les paramètres cinétiques 
correspondants sont ensuite déterminés et leurs valeurs comparés à celles obtenues au chapitre 
précédent avec les interfaces non modifiées. Enfin, le dosage simultané du dioxygène et du 
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Ce premier chapitre a pour objectif de donner les éléments essentiels de compréhension 
du stress oxydant, des causes de son déclenchement, des marqueurs biologiques qui sont 
impliqués, des pathologies associées et des moyens déployés par l’organisme pour s’en 
prémunir. Cette analyse ne prétend aucunement être exhaustive. Pour une information plus 
complète, le lecteur pourra se référer entre autres à l’ouvrage de synthèse de B. Halliwell et 
J.M.C. Gutteridge : Free radicals in Biology and Medicine (1988). 
I. Le stress oxydant : définition et origine 
L’oxygène (O2), élément indispensable à la vie des organismes dit « aérobies
1 » et plus 
particulièrement à celle de l’homme, produit en permanence au niveau de la mitochondrie des 
espèces réactives de l’oxygène (ERO) particulièrement toxiques pour les constituants 
cellulaires. En effet, ces espèces, qui sont des intermédiaires dans la réduction de O2 en H2O, 
sont dotées de propriétés oxydantes qui les amènent à réagir dans l’environnement où elles 
sont produites avec toute une série de substrats biologiques (lipides, protéines, ADN, 
glucose…). Les conséquences pour l’organisme sont souvent délétères. Ainsi, au niveau 
moléculaire, les ERO peuvent agir comme des messagers secondaires2 et activer différents 
facteurs ou gènes impliqués dans le développement de diverses pathologies telles que le 
cancer, le diabète, la maladie l’Alzheimer, celle de Parkinson ou encore l’athérosclérose. De 
manière analogue aux ERO existent les espèces réactives de l’azote (ERN). 
Afin de contrer les effets de ces attaques oxydatives, le corps humain dispose de 
nombreuses stratégies basées sur des agents réducteurs qui vont réagir avec les ERO et les 
ERN et diminuer leur concentration, parfois jusqu’à les éliminer complètement. On peut 
                                                          
1 Un organisme aérobie est un organisme dont la voie métabolique de production d’énergie peut utiliser 
l’oxygène comme accepteur d’électrons. 
2 Messager secondaire : permet la transduction du signal (réponse cellulaire) de l’extérieur vers l’intérieur de la 
cellule. 




notamment citer des enzymes telles que la catalase ou le superoxyde dismutase, des vitamines 
(C, E, …) ou encore d’autres composés tels que des thiols ou des acides organiques. 
Le stress oxydant est le résultat d’un déséquilibre entre espèces oxydantes et 
antioxydantes in vivo, qui est dû soit à une carence en antioxydants, soit à un excès d’ERO 
et/ou d’ERN. Ce déséquilibre peut être causé et amplifié par des facteurs à risques, tels que le 
tabac [1], l’alcool [2] ou le vieillissement [3-5]. La Figure I.1 donne un aperçu schématique 
du stress oxydant, avec de chaque côté de la balance une liste (non-exhaustive) des espèces 
pro- et antioxydantes. 
 
Figure I.1. : Schéma général du stress oxydant – Rupture de l’équilibre entre les espèces pro- 
et antioxydantes [6]. 
 




II. Les espèces pro-oxydantes 
Les espèces pro-oxydantes peuvent être classées en quatre groupes distincts en fonction 
de leur atome principal : les espèces réactives de l’oxygène (ERO ou ROS3), celles de l’azote 
(ERN ou RNS4), du soufre (ERS ou RSS5) et du chlore (ERC ou RCS6) [7]. Dans ce chapitre, 
nous nous intéresserons uniquement aux ERO et aux ERN, les deux autres groupes étant 
d’une importance marginale in vivo. 
1. Définition des ERO et des ERN 
Une espèce réactive de l’oxygène (ou de l’azote) est une espèce beaucoup plus réactive que 
le précurseur qui lui a donné naissance. Cette entité peut être un composé neutre, par exemple 
l’acide hypochloreux HOCl, radicalaire comme le radical anion superoxyde (O2
●-), ou encore 
une espèce activée telle que l’oxygène singulet (1O2) (cf. Annexe 1 – Diagramme d’orbitales 
moléculaires du dioxygène [8-10]). C’est sous la forme radicalaire que les espèces réactives 
de l’oxygène ou de l’azote occasionnent le plus de dégâts in vivo en raison de l’électron 
célibataire présent dans leur plus haute orbitale moléculaire occupée (HOMO) (cf. Annexe 1). 
Il existe de nombreuses espèces radicalaires neutres ou anioniques dérivées de l’oxygène, 
aussi appelées oxyradicaux, et de l’azote. Le tableau I.1 regroupe les principaux représentants 
de ces deux familles et leur origine. 
Bien qu’étant très proches les unes des autres et appartenant à deux familles voisines, 
toutes ces espèces ont des propriétés physico-chimiques très différentes. Leur connaissance 
permet de mieux appréhender l’activité in vivo des ERO et ERN. Cependant, en raison de leur 
très courte durée de vie, il est souvent difficile d’accéder à certaines de leurs caractéristiques. 
                                                          
3 En anglais « reactive oxygen species ». 
4 En anglais « reactive nitrogen species ». 
5 En anglais « reactive sulfur species ». 
6 En anglais « reactive chlorine species ». 




 Formule Nomenclature Origine 
ERO 
1O2 Oxygène singulet Irradiation 
O2
●- Radical anion superoxyde 




Radical perhydroxyle (forme acide conjuguée 
du radical superoxyde pKa = 4,8) 
À partir de O2
●- 
●OH Radical hydroxyle 
Irradiation, oxydation catalysée par des 
métaux 
RO2
● Radical peroxyle Oxydation de R● par O2 
RO● Radical alkoxyle 
Réaction d’acides carboxyliques avec 
des cations métalliques 
H2O2 Peroxyde d’hydrogène 
Oxydases, oxydation catalysée par des 
métaux, inflammation 
ERN 
●NO Monoxyde d’azote Métabolisme de l’arginine, inflammation 
ONOO- Peroxynitrite Réaction entre ●NO et O2, inflammation 
 
Tableau I.1 Espèces réactives oxygénées et azotées impliquées dans le stress oxydant [11]. 
2. Production des ERO 
a. Le radical anion superoxyde 
Les radicaux O2
●- sont générés in vivo au cours du métabolisme7 normal de l’oxygène, 
mais en de très faibles quantités. Par exemple, au niveau de la chaîne respiratoire 
mitochondriale où 85% de l’apport en oxygène est métabolisé (cf. Annexe 2 - [12]), se produit 
la réduction à 4 électrons de O2 conduisant à la formation de H2O (réaction I.1). Cette 
réduction a lieu au niveau du complexe IV (Annexe 2) via une réaction enzymatique catalysée 
par la cytochrome oxydase8. 
réaction I.1 O2 + 4H
+ + 4e- → 2 H2O  E° = 1,229V/ESH 
Dans le cas idéal, la totalité de l’oxygène présent est réduite. Cette réduction n’est pas 
systématique et environ 2% de l’oxygène consommé au niveau mitochondrial est transformé 
                                                          
7 Le métabolisme est l’ensemble des transformations moléculaires et énergétiques qui se déroulent de manière 
ininterrompue dans la cellule ou l’organisme vivant. 
8 La cytochrome C oxydase est une enzyme permettant le transport d’électrons au niveau du complexe IV de la 
chaîne respiratoire mitochondriale. 




en radical anion O2
●- selon une réaction monoélectronique (réaction I.2). Ce radical toxique 
est produit au niveau de l’ubiquinone (notée Q sur l’Annexe 2). 
réaction I.2 O2 + 1 e
- → O2
●-  E°’ = -0,33 V/ESH 
b. Le radical hydroxyle 
Bien que le peroxyde d’hydrogène (H2O2) ne soit pas une espèce radicalaire, il est 
indirectement toxique via la « réaction de Fenton », qui a lieu en présence de cations 
métalliques comme Fe2+ ou Cu+ (réaction I.3) [13]. Au cours de cette réaction, H2O2 est réduit 
en radical hydroxyle ●OH, espèce réputée la plus réactive dans le phénomène de stress 
oxydant. 
réaction I.3 H2O2 + Fe
2+ → ●OH + Fe3+ + -OH 
c. Les autres radicaux oxygénés 
Outre le peroxyde d’hydrogène et les radicaux hydroxyle et superoxyde, il existe 
d’autres ERO elles aussi très réactives. C’est notamment le cas des radicaux peroxyles (RO2
•) 
formés par addition de l’oxygène sur des radicaux carbonés aliphatiques (symbolisés par R•, 
réaction I.4), les hydroperoxydes R-OOH provenant de l’oxydation d’un substrat R-H 
(réaction I.5) ou les radicaux alkoxyles (RO●) issus de la décomposition des hydroperoxydes 
(R-OOH) par des cations métalliques (réaction I.6). 
réaction I.4 R● + O2 → RO2
● 
réaction I.5 RO2
● + RH → R-OOH + R● 
réaction I.6 R-OOH + Fe2+→ RO● + -OH + Fe3+ 




3. Production des ERN 
Le monoxyde d’azote ●NO est le produit de la réaction enzymatique entre la                 
L-Arginine9 et le dioxygène (réaction I.7). Cette réaction est catalysée par la famille des NO 
synthases [14]. La première étape est l’hydroxylation d’un groupement guanidine de la           
L-arginine pour former un composé intermédiaire instable (N-OH-L-Arginine) qui évolue en 
L-citrulline et ●NO [15]. 
réaction I.7 L-Arginine + O2 
            
          N-OH-L-Arginine → L-Citrulline + ●NO 
Le ●NO est le précurseur de l’ion peroxynitrite (ONOO-), ERN la plus active dans le 
phénomène de stress oxydant. Son importance a longtemps été ignorée, et ce n’est qu’en 1990 
que l’équipe de Beckman a montré que cette espèce peut être formée via la réaction entre ●NO 
et le radical O2
●- (réaction I.8) [16]. Il a été reporté dans la bibliographie [17] que les 
conditions optimales pour la formation du ONOO- sont des concentrations équimolaires de 
●NO et d’O2
●-. La vitesse de cette réaction est très élevée, environ 5 fois supérieure à celle de 
la dismutation de O2
●- catalysée par la superoxyde dismutase. Après protonation, le ONOO- 
est rapidement transformé en ion nitrate NO3
- (réaction I.9). 
réaction I.8 ●NO + O2
●- → ONOO-  (k = 4,7-19.109 L.mol-1.s-1) 
réaction I.9 ONOO- + H+  ONOOH → [
●OH + NO2] → NO3
- + H+ 
4. Propriétés physico-chimiques des ERO et des ERN 
a. Propriétés physico-chimiques des ERO 
La figure I.2 rassemble les potentiels standards apparents à pH 7 des couples redox 
impliquant les ERO majeures. Les valeurs sont exprimées en Volt et données par rapport à 
l’électrode standard à hydrogène (ESH). 
                                                          
9 La formule développée correspondante est donnée en Annexe 4. 





Figure I.2 Potentiels standards apparents à pH = 7 de quelques ERO. Transferts mono-
électroniques (1re ligne), bi-électroniques (2ème ligne) et tétra-électronique (3ème ligne)[18]. 
Parmi ces valeurs, celle du couple ●OH/H2O apparaît comme étant la plus élevée 
(2,34V/ESH). Ainsi, ●OH est un oxydant très fort et donc susceptible de réagir avec de 
nombreux substrats biologiques. 
Le radical anion O2
●- a comparativement des propriétés oxydantes plus faibles  
(E°’[O2
●-/H2O2] = 0,93V/ESH), mais il peut néanmoins induire de nombreuses réactions 
d’oxydation. Il est à noter que O2
●- tout comme ●OH sont deux espèces amphotères, puisque 
ces deux espèces sont les réducteurs des couples O2/O2
●- et H2O2/
●OH, respectivement. 
Les radicaux peroxyles (RO2
●) sont quant à eux les oxydants de couples redox qui ont 
tous un potentiel standard apparent proche de 1,00V/ESH. Ils présentent donc un pouvoir 
oxydant non négligeable, comparable à celui du radical anion superoxyde. 
b. Propriétés physico-chimiques des ERN 
Le monoxyde d’azote (●NO) est l’un des principaux membres de la famille des ERN, et 
à l’instar des ERO, il intervient dans de nombreux processus biologiques. Il a été mis en 
évidence pour la première fois au niveau du système cardio-vasculaire par le groupe de 
Furchgott en 1980 [19] dont les travaux ont été récompensés par l’attribution du prix Nobel de 
médecine en 1998 [20]. 




Dans les conditions physiologiques, ●NO réagit avec le dioxygène indépendamment de 
la température et du pH, suivant un mécanisme à trois étapes consécutives dont le produit 
final est l’ion nitrite (réactions I.10 à I.12) [21,22] : 
réaction I.10 2 ●NO + O2 → 2 NO2 
réaction I.11 ●NO + NO2 → N2O3 




III. Action des espèces réactives sur les cibles biologiques 
Une fois produites, les espèces réactives réagissent aussitôt avec des cibles biologiques 
en les oxydant. Cette réaction a nécessairement lieu dans l’environnement immédiat du lieu 
de production de ces espèces réactives, leur temps de vie étant relativement court. Ainsi, les 
mitochondries qui sont considérées comme l’une des sources principales des ERO 
intracellulaires, et dans lesquelles sont produits les radicaux anions superoxyde, constituent 
aussi leur principale cible. Il apparaît donc nécessaire de prendre en compte la 
compartimentation de la production des espèces pro-oxydantes au sein des cellules pour 
identifier leurs cibles. Trois compartiments cellulaires peuvent ainsi être distingués : le 
cytosol et la membrane plasmique, la mitochondrie et le noyau (Figure I.3). 
Les acides aminés et les protéines sont également des cibles privilégiées des espèces 
réactives. L’attaque des protéines peut concerner jusqu’à 50 à 70% des radicaux produits par 
la cellule. Les dommages occasionnés par les ERO et ERN sont de deux types : soit par 
oxydation des chaînes latérales des acides aminés ou par nitration de certaines d’entre elles, 




soit par oxydation de la chaîne polypeptidique10 suivie d’une fragmentation et/ou de la 
formation de liaisons croisées intra ou inter chaînes11 [23-25]. 
 
Figure I.3. Schéma d’une cellule humaine et ses différents compartiments [26]. 
En plus de ces attaques « directes », les acides aminés et les protéines peuvent subir 
d’autres transformations comme la glycoxydation12 ou la lipoxydation13, impliquant les ERO 
et les ERN de manière indirecte [27-29]. Les produits de ces réactions sont utilisés comme 
marqueurs du stress oxydant. 
1. Localisation cellulaire des ERO 
Parmi les différentes ERO participant à la transcription du signal14, O2
●- est celle dont 
l’action est la plus localisée, puisqu’il est incapable de traverser les structures membranaires. 
En revanche, d’autres ERO, telles que H2O2, peuvent diffuser à travers les structures de 
compartimentation cellulaire. Néanmoins, leur forte réactivité et la présence de systèmes 
                                                          
10 Une chaîne polypeptidique est un enchaînement d’acides aminés composant les protéines. Les protéines 
peuvent être composées de plusieurs chaînes polypeptidiques. 
11 Réarrangement au sein de la protéine entre les différentes chaînes polypeptidiques. 
12 La glycoxydation est une modification des protéines pour lesquelles des réactions d’oxydation sont associées à 
la glycation (réaction entre un ose comme le glucose et les groupements aminés libres d’une protéine). 
13 La lipoxydation est une autre modification des protéines par des composés issus de la peroxydation lipidique. 
14 Processus biologique par lequel l’ADN est copié en ARN. C’est la première étape de la synthèse protéique. 




neutralisants assurent une compartimentation fonctionnelle, qui rend leur activité 
essentiellement localisée à proximité de leur lieu de synthèse. Le Tableau I.2 indique pour 
quelques ERO le compartiment cellulaire d’action correspondant. 
Compartiment 
cellulaire 





●- Inhibition des phosphatases  
H2O2 
Activation des phosphorylations Activation, prolifération 
Activation de NF-κB et AP-1 Transcription de gènes pro-




Inactivation des enzymes Fe-S Arrêt de la croissance 
Libération de cytochrome C Apoptose 
Altérations structurales  
H2O2 
Altérations structurales Arrêt de la croissance 
Actions cytosoliques (par diffusion 
extramitochondriale) 
Régulations métaboliques 
 Noyau H2O2 
Modulation de la fixation de facteurs 
de transcription au ADN 




Tableau I.2 Compartiments cellulaires de production et d’action des ERO 
Outre ceux mentionnés dans le tableau I.3, d’autres composés peuvent être sujet à des 
oxydations. C’est notamment le cas des acides aminés, constituants des protéines. En effet, les 
chaînes latérales de tous les acides aminés sont des cibles potentielles pour les espèces 
réactives de l’oxygène (ERO) et de l’azote (ERN) [24,25,30,31]. Cependant, les produits 
d’oxydation ne sont pas toujours clairement identifiés. Dans les conditions physiologiques, les 
cibles majeures sont les acides aminés soufrés (cystéine, méthionine), et basiques (arginine, 
histidine, lysine) (Tableau I.3). 
La cystéine et la méthionine sont des acides aminés soufrés. Leur oxydation aboutit à la 
formation de ponts disulfure (très stables) ou d’acide cystéique (dans le cas de l’oxydation de 
la cystéine). Ces oxydations sont réversibles et servent même à activer ou inhiber certaines 
protéines induisant des activités protéiques différentes [32]. 
 














Sulfoxyde de méthionine 
Sulfone de méthionine 
Sulfoxyde de méthionine 
Arginine 




Semi aldéhyde glutamique* 
Histidine ●OH 2-oxohistidine* 
Lysine 
●OH en présence d’O2 3,4 ou 5-hydroxylysine 
























*compose carbonylé, possédant une fonction aldéhyde ou cétone réagissant avec la             
2,4-dinitrophénylhydrazine (réactif de test spécifique aux aldéhydes). 
Tableau I.3  Produits d’oxydation de certains acides aminés sous l’action d’ERO/ERN. 
2. Le radical hydroxyle : le plus réactif des ERO 
Le radical ●OH est un oxydant très puissant. En raison de son potentiel standard très 
élevé, il possède une réactivité très forte vis-à-vis des substrats biologiques. Il peut réagir in 
vivo selon trois modes d’actions différents : par capture d’un électron (réaction I.13), par 
rupture homolytique d’une liaison carbone-hydrogène dans un substrat organique de type RH 
(réaction I.14), ou par addition sur une liaison insaturée (réaction I.15). 
réaction I.13 ●OH + Fe2+ → Fe3+ + -OH 
réaction I.14 ●OH + RH → R● + H2O 
réaction I.15          
 
  




Ce dernier mode d’action est notamment impliqué dans l’oxydation de la guanine, pour lequel 







Figure I.4 Oxydation de la guanine par le radical hydroxyle 
Le radical R2 évolue par la suite pour former la 8-oxo-guanine, qui est l’un des 
principaux marqueurs du stress oxydant de l’ADN. 
Le tableau I.4 regroupe les constantes de vitesse des réactions d’oxydation de différents 
substrats biologiques par l’action du radical ●OH. Les formules développées de ces substrats 















Tryptophane (pH = 6,9) 1,4.1010 
Tyrosine (pH = 7,8) 1,0.1010 








Tableau I.4 Constantes de vitesse des réactions d’oxydation de différents substrats 
biologiques par le radical ●OH [34]. 
3. Le radical anion superoxyde : une toxicité indirecte 
Parmi les espèces radicalaires impliquées dans le stress oxydant, le radical anion 
superoxyde O2
●- présente la réactivité la plus faible vis-à-vis des substrats biologiques. Ce 
radical n’est ni un bon oxydant ni un bon réducteur car les constantes de vitesse des réactions 
correspondantes sont très faibles, généralement inférieures à 102 L.mol-1.s-1 [35]. Ainsi, les 
radicaux O2
●- ne réagissent ni avec les acides nucléiques et les sous-unités qui les constituent 
(bases et sucres phosphatés), ni avec les protéines et leurs acides aminés, ni avec les lipides et 
les acides gras polyinsaturés qui les composent. Le radical O2
●- a tout de même plusieurs 
cibles privilégiées [36] : 
- Le cytochrome C (Fe3+) avec une constante de vitesse de réduction k = 2,6.105 L.mol-1.s-1 
- L’ion ascorbate, avec une constante de vitesse d’oxydation k = 2,7.108 L.mol-1.s-1 





●- est surtout considéré comme un promoteur d’espèces radicalaires plus 
réactives, à travers la réaction d’Haber-Weiss (réaction I.16) : 
réaction I.16 O2
●- + H2O2 → OH
- + ●OH + O2   
combinaison de la réaction de Fenton (réaction I.3) et de réduction de Fe3+ en Fe2+ par le 
radical anion superoxyde (réaction I.17) [37] : 
réaction I.17 Fe3+ + O2
●- → Fe2+ + O2 
La réaction d’Haber-Weiss non seulement produit le radical hydroxyle ●OH très réactif, mais 
elle régénère aussi en partie l’oxygène, qui peut à nouveau débuter une nouvelle séquence de 
réactions de réduction en chaîne.  
4. Les radicaux peroxyles 
Les radicaux peroxyles RO2
● sont des radicaux secondaires issus de l’addition de O2 sur 
les radicaux carbonés R● (réaction I.18). 
réaction I.18 R● + O2 → RO2
● 
La constante de vitesse de cette réaction est de l’ordre de 108 - 109 L.mol-1.s-1 et ce, quel que 
soit le substrat biologique considéré. Le radical peroxyle peut à son tour attaquer les substrats 
biologiques (avec une constante de vitesse comprise entre 102 et 108 L.mol-1.s-1), initiant ainsi 
un processus de réactions radicalaires en chaîne. Les modes d’actions de ces radicaux sont 
similaires à ceux du radical ●OH : transfert de charge, transfert de H+ ou addition sur des 
insaturations. 
Il est à noter que ces radicaux peuvent également évoluer indépendamment d’une 




●) + produit 






● → RO2H + O2 
réaction I.21 RO2
● + RO2
● → RO4R 
5. Les ERN, autre source d’oxydation cellulaire 
a. Le monoxyde d’azote 
Le ●NO est une molécule labile possédant une très grande capacité à diffuser dans les 
membranes cellulaires. A faible concentration, il exerce des effets protecteurs vis-à-vis du 
stress oxydant en limitant les lésions cellulaires causées par O2
●- et H2O2 lors de la 
peroxydation lipidique [39]. Cependant, en quantité trop élevée, il exerce des actions néfastes 
et son implication dans certaines maladies telles que le diabète, l’athérosclérose, le cancer et 
les lésions neuronales dégénératives a été démontrée [40-43]. Ainsi, à l’instar des autres ERN, 
●NO a des effets diamétralement opposés selon sa concentration, comme le montre la 
Figure I.5. 
 
Figure I.5 Action des ERN en fonction de leur concentration dans le milieu. 
La réaction du ●NO avec les thiols conduit à la formation des S-nitrosothiols (réaction 
I.22), qui ont une action délétère au niveau de l’ADN. En effet, la S-nitrosylation des 




protéines est une modification post-traductionnelle15 responsable de nombreux effets 
biologiques [21,22]. 
réaction I.22 N2O3 + RSH → RSNO + HNO2 
b. Le peroxynitrite (ONOO-) : l’homologue du radical hydroxyle 
Le peroxynitrite ONOO- présente des propriétés acido-basiques avec un pKa = 6,8. Au 
pH physiologique (pH 7,4), la forme basique ONOO- est prédominante et représente alors 80 
% de la concentration totale. 
Une fois formé, ONOO- conduit à différentes espèces réactives en fonction de la 
présence ou non de CO2 dans le milieu [44]. Ce double chemin réactionnel explique que le 
peroxynitrite soit un agent oxydant ou un agent nitrant (Figure I.6).  Quoi qu’il en soit, les 
deux voies conduisent à l’oxydation de biomolécules. Les acides aminés ainsi que les 
protéines peuvent subir différents types de modifications : oxydation (méthionine ou 
tryptophane), nitration (tyrosine), nitrosation (cystéine), carbonylation et fragmentation 
(chaînes polypeptidiques). La nitration des résidus tyrosines des protéines par ONOO- peut 
empêcher leur phosphorylation16 et ainsi rendre défectueuses certaines voies de signalisation 
biochimiques [45]. Au contraire, ONOO- peut aussi activer des voies de signalisation qui 
passent par la phosphorylation de résidus tyrosines, réactivité notamment mise en évidence 
pour les tyrosines kinases [46]. 
                                                          
15 Une modification post-traductionnelle consiste en la modification d’une protéine après sa synthèse (la plupart 
du temps par une enzyme). 
16 Addition d’un groupement phosphate sur une protéine. 





Figure I.6 Formation et devenir du peroxynitrite [17,47].  
6. Conclusion sur les agents pro-oxydants : métabolisme et effets des ERO et ERN 
Les espèces réactives de l’oxygène et de l’azote sont produites dans différents 
compartiments cellulaires. Ayant généralement un temps de vie très court, ces espèces vont 
réagir rapidement avec les composés situés dans leur environnement immédiat (protéines, 
ADN, lipides etc…). La figure I.7 donne une vue synthétique des différentes ERO avec leur 
mode de production, leurs cibles et leur lieu d’action. 





Figure I.7 Origine des différents radicaux libres oxygénés et leurs effets biologiques 
IV. Pathologies associées au stress oxydant 
Le stress oxydant est un phénomène biologique générique pouvant induire de 
nombreuses maladies. Certaines d’entre elles (cancers, cataracte etc…), pour lesquelles un 
traitement ou une intervention chirurgicale peuvent être proposés, touchent un nombre 
importants de malades. D’autres connaissent une forte progression dans les pays 
industrialisés, pour lesquelles il n’existe pas encore de traitement curatif. C’est en particulier 
le cas des maladies neurodégénératives, maladie d’Alzheimer [48-50] et de Parkinson [51]. 




1. Le cancer 
Le cancer est une maladie souvent létale qui est la conséquence finale de mutations 
cellulaires. Ces vingt dernières années, la part de décès dus au cancer n’a cessé d’augmenter, 
en France (Figure I.8) comme dans le reste du monde. 
 
Figure I.8. Etude sur l’évolution du nombre de décès dus au cancer chez l’Homme en France 
[52]. 
Le stress oxydant, et plus particulièrement les ERO, jouent un rôle de premier plan dans 
les toutes premières étapes de cette pathologie. Deux cas sont donnés à titre d’exemple, 
montrant l’implication des ERO : les tumeurs métastasées et l’angiogénèse. 
Le rôle des ERO comme médiateur de la transition epithélio-mésenchymateuse (TEM)17 
est corrélé à une métalloprotéinase matricielle (MMP-3). Cette enzyme MMP-3 est impliquée 
dans la dégradation de la matrice extracellulaire qui joue un rôle clef dans les tumeurs 
métastasées en dégradant le collagène, la fibronectine et la laminine. La MMP-3 est sur-
                                                          
17 Procédé biologique par lequel les cellules épithéliales subissent des altérations chimiques et biologiques permettant le développement d’un 
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régulée dans certaines tumeurs comme par exemple dans le cancer du sein [53,54]. Outre la 
MMP-3, d’autres métalloprotéines (incluant MMP-2 et MMP-9) jouent un rôle important, en 
stimulant  l’action de protéines (notamment Rac1b) dans la production des ERO. Beaucoup de 
ces protéines sont oncogéniques dans le modèle souris, et leur surexpression contribue à la 
tumorogenèse humaine. 
L’angiogenèse18 est un procédé biologique important dans la croissance de tumeurs et 
de métastases [55,56]. Les tumeurs produisent des facteurs angiogéniques comme par 
exemple le facteur de croissance de l’endothélium vasculaire (vascular endothelial growth 
factor – VEGF). Ce facteur de croissance, surexprimé dans de nombreux cancers humains, est 
une protéine ayant une action cinétique dans la régulation de l’angiogenèse. Dans des 
conditions d’hypoxie19, la production d’ERO, de facteurs de croissance, et de cytokines 
augmente le taux de VEGF dans beaucoup de tumeurs humaines [57]. Les cellules 
cancéreuses s’adaptent aux conditions hypoxiques notamment au sein de nombreuses tumeurs 
solides [58]. Les cellules normales sont quant à elles affectées par les cellules cancéreuses 
environnantes aidant les cellules cancéreuses à croître, envahir et métastaser [59]. 
2. La cataracte 
La cataracte consiste en l’opacification partielle ou totale du cristallin (lentille 
convergente à l’intérieur de l’œil). Elle est la principale cause de cécité dans le monde (42% 
des cas). Environ 40% des patients atteints de cataracte développent une opacification de 
l’œil, ce qui nécessite une intervention chirurgicale au laser [60,61]. 
Le vieillissement est la principale cause de la cataracte. Cette maladie se caractérise par 
l’oxydation du glutathion (GSH) (voir paragraphe V), antioxydant prédominant dans la région 
                                                          
18 Processus de croissance de nouveaux vaisseaux sanguins. 
19 Conditions pathologiques dans lequelles les cellules sont privées d’une alimentation en oxygène suffisante 
malgré une perfusion sanguine dans les tissus. 




nucléaire de la lentille (réaction I.23) [62]. Cette étape essentielle précède la formation 
d’ARN codant pour la maladie [63].  
réaction I.23 2 GSH → 2H+ + 2e- + GSSG 
3. Les maladies neurodégénératives 
Les processus neurodégénératif sont intimement liés aux mécanismes et conséquences 
du stress oxydant, comme les disfonctionnement mitochondriaux, les phénomènes 
d’inflammation ou encore la toxicité du monoxyde d’azote. Ainsi, le stress oxydant 
interviendrait dans la dégradation neuronale observé chez des patients atteints de la maladie 
d’Alzheimer. Plusieurs hypothèses concernant la contribution des dommages oxydants ont été 
formulées. Par exemple, une augmentation de la concentration de Fe, Al et Hg dans le cerveau 
stimulerait la génération de radicaux libre, notamment au travers de la réaction de Fenton 
(réaction I.3). Dans certaines zones du cerveau, les produits d’oxydation des protéines sont 
beaucoup plus présents chez les individus malades, comme par exemple dans l’hippocampe 
où leur concentration est 42% plus élevée. La maladie d’Alzheimer touchant essentiellement 
les personnes âgées, il n’est pas surprenant que l’oxydation des protéines dans le pôle frontal 
de leur cerveau soit plus forte que chez les jeunes. 
La formation excessive de monoxyde d’azote et d’autres espèces réactives azotées est 
reconnue avoir un rapport avec la déclaration de la maladie de Parkinson. Le monoxyde 
d’azote peut effectivement endommager des composants cellulaires clés notamment de 
l’ADN, des protéines ou des lipides. La formation du 8-hydroxyguanine (voir action du 
radical hydroxyle – figure I.4), dans certaines zones du cerveau est marqueur d’oxydation de 
l’ADN. Ces produits d’oxydation contribuent à la dégénérescence de la matière grise dans la 
maladie de Parkinson. 




V. Les systèmes de défense contre le stress oxydant 
Face aux agressions oxydantes, des systèmes de défense antioxydante ont été 
développés afin de protéger l’organisme. Cette protection est assurée par des molécules redox 
ou des enzymes qui consomment ou catalysent la dégradation des radicaux libres. Ces 
molécules redox se substituent aux cibles biologiques afin de les protéger ; il s’agit donc de 
très bons réducteurs chimiques comme les alcools, les thiols ou encore les phénols. 
Les antioxydants peuvent être scindés en 2 catégories : 
- Les antioxydants « endogènes » : ils sont synthétisés par le corps humain (glutathion, 
glutathion peroxydase, superoxyde dismutase, hormones sexuelles…). 
- Les antioxydants « exogènes » : ils sont apportées par l’alimentation (α-tocophérol, 
l’acide ascorbique, β-carotène…). 
1. Les antioxydants endogènes 
Le corps humain a développé des systèmes de défense efficaces contre les attaques 
oxydantes. Synthétisées par l’organisme, cet arsenal endogène, antioxydant et antiradicalaire, 
est divisé deux catégories : le système enzymatique et le système moléculaire. 
a. Le système antioxydant enzymatique 
Le système antioxydant enzymatique est composé d’enzymes qui catalysent la 
décomposition d’agents pro-oxydants, comme la superoxyde dismutase (SOD), la catalase ou 
encore la glutathion peroxydase (GPx). 
i. La superoxyde dismutase (SOD) 
Il existe 3 types différents de SOD, dénommés respectivement SOD1, SOD2 et SOD3. 
Toutes trois font partie des métalloprotéines où les métaux sont généralement liés à 4 résidus 
histidine [64]. Ces enzymes catalysent la dismutation du radical O2
●- (réactions I.24 à I.26 
pour la SOD1) avec une constante de vitesse réactionnelle de l’ordre de 2.109 L.mol-1.s-1. 




réaction I.24 Enzyme-Cu2+ + O2
●- → Enzyme-Cu+ + O2 
réaction I.25  Enzyme-Cu+ + O2
●- + 2H+→ Enzyme-Cu2+ + H2O2 
réaction I.26 O2
●- + O2
●- + 2H+→ O2+ H2O2 (Réaction globale) 
La SOD1 ou SOD dite « à cuivre et à zinc » a été isolée pour la première fois en 1938 à 
partir du sang de bœuf (Figure I.9.a). C’est un homodimère20 dont la masse moléculaire est de 
32 kDa21 [65]. La SOD2 comporte quant-à elle des atomes de manganèse. Elle a une structure 
tétramérique de masse molaire d’environ 88 kDa. Chaque sous-unité est composée de 196 
acides aminés avec un atome de manganèse au niveau du site actif de l’enzyme (Figure I.9.b) 
[66]. Enfin, la SOD3 à cuivre et à zinc est en majeure partie extracellulaire. C’est une 
glycoprotéine tétramérique de masse molaire voisine de 135 kDa. Chaque sous-unité 





Figure I.9 Structures tridimensionnelles des SOD : (a) SOD1, (b) SOD2 et (c) SOD3. 
L’action de ces trois enzymes est similaire. Il faut toutefois noter que la SOD3 se 
distingue des deux autres superoxydes dismutases par sa localisation extracellulaire. Ainsi, 
elle protège les surfaces cellulaires et les protéines contre l’action de O2
●-. 
                                                          
20 Homodimère : deux chaînes polypeptidiques identiques. 
21 Le Dalton est l’unité de masse moléculaire utilisée en biologie notamment pour les enzymes ou les protéines 
(1Da = 1 mol.L-1). 
(a) (b) (c) 




ii. La catalase 
La catalase est une enzyme hémique qui catalyse la réaction de dismutation de H2O2 en 
O2 et en H2O (réactions I.27 à I.29). Elle est notamment présente dans les peroxysomes et a 
un poids moléculaire d’environ 220 kDa. Elle est formée de quatre sous-unités, chacune 
d’entre elles comportant un groupement ferriprotoporphyrine dans son site actif (Figure I.10) 
[68]. 
 
Figure I.10 Structure tridimensionnelle de la catalase 
réaction I.27 Catalase-Fe3+ + H2O2 → Composé 1 + H2O  (k = 1,7.10
7 L.mol-1.s-1) 
réaction I.28 Composé 1 + H2O2 → Catalase-Fe
3+ + H2O + O2 (k = 2,6.10
7 L.mol-1.s-1) 
réaction I.29 2 H2O2 → 2 H2O + O2 (Résultante) 
iii. Les glutathion peroxydases (GPx) 
L’activité de ces enzymes a été mise en évidence par Mills en 1957. Elles catalysent la 
réduction de H2O2 (et d’autres hydroperoxydes) par le glutathion GSH. Il existe 5 isoenzymes 
différentes mais toutes fonctionnent selon le même mécanisme catalytique ci-dessous 
(réactions I. 30 à I.33) : 




réaction I.30 ROOH + GPx-Se- + H+ → ROH + GPx-SeOH 
réaction I.31 GPx-SeOH + GSH → GPx-SeSG + H2O 
réaction I.32 GPx-Se-SG + GSH → GPx-Se- + GSSG + H+ 
réaction I.33 ROOH + 2 GSH → GSSG + ROH + H2O (réaction globale) 
Toutes les GPx sont inhibées d’une façon irréversible par les ions cyanures (CN-) en absence 
de GSH, et par l’iodocétate. Elles sont également inhibées par les radicaux O2
●- [69]. 
iv. Enzymes intervenant dans la protection des fonctions thiols des protéines 
Alors que le milieu extracellulaire (ou à la surface des membranes) est riche en ponts 
disulfures conférant des conditions oxydantes, le milieu intracellulaire est au contraire plutôt 
réducteur ; les protéines y ont des groupements thiols libres et les ponts disulfures sont rares. 
L’antioxydant permettant le maintien des protéines à l’état réduit est la thiorédoxine22 (Trx-
(SH)2) qui est maintenu à l’état réduit par le NADPH sous l’action de la thiorédoxine 
réductase (TrxR) selon les réactions I.34 et I.35 [70] : 
reaction I.34 Trx-S2 + NADPH,H
+ → Trx-(SH)2 + NADP
+ 
reaction I.35 Protéine-S2 + Trx(SH)2 → Portéine-SH2 + Trx-S2 
b. Le système antioxydant moléculaire 
L’espèce antioxydante endogène majeure de type moléculaire est le glutathion (figure 
I.11). Le glutathion est un tripeptide impliqué dans de nombreux processus métaboliques 
(comme les communications intracellulaires) et la prévention de l’oxydation des groupements 
thiols grâce à son pouvoir réducteur [71]. 
                                                          
22 La thiorédoxine est une petite protéine facilitant la réduction d’autres protéines via la formation de ponts 
disulfures 






Figure I.11 Formules du (a) glutathion (GSH) et du glutathion oxydé (GSSG) 
Le glutathion joue notamment un rôle au niveau cérébral, puisque les cellules du 
cerveau humain consomment environ 20% de l’oxygène utilisé par l’organisme, alors que le 
cerveau ne représente que 2% du poids du corps. Il est fortement impliqué dans la 
détoxification cérébrale des ERO formées de façon continue au cours du métabolisme 
oxydant [72]. 
Outre sa participation dans le mécanisme catalytique de la GPx, le glutathion réduit 
également des espèces radicalaires, comme les radicaux carboxyle (R●), hydroxyle (●OH) ou 
peroxyle (RO2
●), suivant les réactions  [73] : 
réaction I.36 GSH + R● → GS● + RH 
réaction I.37 GSH + ●OH → GS● + H2O 
réaction I.38 GSH + RO2
● → GS● + ROOH 
Il est à noter que si le glutathion est doté d’un potentiel réducteur et donc se comporte 
comme un bon antioxydant, il peut donner naissance à des dérivés radicalaires (radicaux 
thiyles GS●) qui à leur tour peuvent initier de nouvelles attaques moléculaires. 
D’autres biomolécules sont connues pour participer au maintien de l’équilibre oxydants-
antioxydants (Figure I.12). La bilirubine, produit de dégradation de l’hémoglobine, est 
capable de piéger les peroxyles RO2
● et l’oxygène singulet 1O2 [74]. Les mélanines, connues 
(a) (b) 




pour leurs propriétés à donner une couleur brune à la peau ou aux cheveux [75,76], possèdent 
les mêmes capacités antioxydantes que la bilirubine. 
La mélatonine, souvent nommée hormone du sommeil, réagit quant à elle avec ●OH, 
H2O2 ou encore les ERN [77]. L’acide lipoïque
23 est capable de piéger le radical ●OH mais 
aussi les radicaux RO2
●, HOCl ou encore 1O2 [78].  
L’acide urique, produit de dégradation des purines in vivo, est majoritairement sous 
forme d’ions urate au pH physiologique (pKa = 5,4). L’urate est capable de réagir avec les 
radicaux ●OH et le produit de cette réaction est une espèce radicalaire UrH●- relativement 
stable. L’urate a également des propriétés antioxydantes vis-à-vis de RO2
● et NO2
● (réactions 
I.39 et I.40) : 
réaction I.39 UrH2
- + RO2
● → UrH●- + ROO- + H+ 
reaction I.40 UrH2
- + NO2
● → UrH●- + NO2







                                                          
23 L’acide lipoïque est un cofacteur essentiel notamment dans le cycle de Krebs. 









   
Figure I.12 Différents antioxydants non-enzymatiques endogènes : (a) bilirubine, (b) 
mélanine, (c) mélatonine, (d) acide lipoïque et sa forme réduite (l’acide dihydrolipoïque), (e) 







(g) (h) (i) 
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Le coenzyme Q ou ubiquinol est essentiel au bon fonctionnement de la chaîne 
respiratoire mitochondriale. En présence d’espèces oxydantes, Il est transformé en radical 
ubisemiquinone (CoQH●). L’ubiquinol réagit notamment avec RO2
● (réaction I.41) et 
participe également à la régénération des tocophérols (réaction I.42) [79,80]. 
réaction I.41 CoQH2 + RO2
● → ROOH + CoQH● 
réaction I.42 CoQH2 + Toc
● → TocH + CoQH● 
Son rôle antioxydant in vivo est toutefois relativisé par le fait qu’il est aussi responsable 
de la production de radicaux superoxydes O2
●- au niveau mitochondrial. 
Enfin, les hormones sexuelles (œstrogènes) sont capables d’inhiber la peroxylation 
lipidique des LDL (low density protein) [81]. L’activité antioxydante de ces molécules 
s’accompagne cependant de la formation d’un radical phénoxyle dont la toxicité n’est pas 
négligeable. Il peut en effet s’attaquer à des cibles moléculaires telles que les protéines ou 
l’ADN [82]. 
2. Les antioxydants exogènes (origine alimentaire). 
Lorsque le système antioxydant endogène est déficient (par suite de carences ou en 
raison d’un stress oxydant important consécutif à un effort violent, une maladie 
inflammatoire…), un apport alimentaire supplétif peut être amené. Le tableau I.5 renseigne 
sur les apports nutritionnels recommandés des principaux antioxydants exogènes. 






Vitamine E 5- 10 mg 25 – 100 mg 25 mg 
Vitamine C 60 – 80 mg > 100 mg 145 mg 
β-carotène 1,5 – 3 mg > 4 mg 3,5 mg 
Zinc 7 – 10 mg 15 – 20 mg 15 mg 
Sélénium 40 µg 10 – 200 µg 10µg 
 
Tableau I.5 Récapitulatif sur les apports quotidiens en antioxydants [6]. 




a. Les vitamines 
Certaines vitamines ont un pouvoir antioxydant et jouent un rôle important dans le 
maintien de la balance oxydants/antioxydants. C’est notamment le cas des vitamines C et E et 
des caroténoïdes. Ce sont les trois familles de vitamines les plus actives. 
La vitamine C ou acide ascorbique (Figure I.13.a) est présente dans l’organisme sous 
forme d’ions ascorbate (pKa = 4,1). C’est le plus important antioxydant dans les fluides 
intracellulaires. Il piège facilement les espèces O2
●-, H2O2, HOCl, 
●OH, RO2
● et 1O2 et 
protège ainsi les biomembranes et les lipoprotéines. Il permet également de régénérer l’ion 
urate par réduction du radical UrH●- selon la réaction I.43 [83], avec le radical ascorbyle 
comme sous-produit [84] : 
réaction I.43 UrH●- + AscH- → UrH2
- + Asc●- 
La « vitamine E » est un terme générique désignant une famille constituée des 
tocophérols et des tocotriénols (possédant 3 doubles liaisons sur la chaîne latérale). Cette 
vitamine est décrite comme étant le principal antioxydant liposoluble chez l’homme. L’α-
tocophérol (Figure I.13.b), forme la plus active, est pour l’essentiel présent dans les 
lipoprotéines et les membranes, où il piège l’oxygène singulet (1O2) tout en s’oxydant en 
quinone. Bien qu’il puisse réagir avec le radical hydroxyle ●OH, son rôle biologique majeur 
est de réagir avec les radicaux RO2
● pour former un radical tocophéryle [85]. 
Les caroténoïdes sont une famille de molécules qui sont responsables de la pigmentation 
des fruits et des légumes rouges et orange. Le plus efficace est le lycopène [86] mais le plus 
connue du grand public est le β-carotène (Figure I.13.c) qui est un précurseur du rétinal (une 
des formes de la vitamine A). Les caroténoïdes sont des terpènes et sont de très puissants 
antiradicaux. Ces composés jouent un rôle protecteur antioxydant en désactivant des espèces 




réactives comme 1O2, RO2
● ou encore R●. Ils ont aussi la capacité de neutraliser des espèces 
qui se trouvent dans un état singulet ou triplet par un procédé de transfert d’énergie. 
  
 
Figure I.13 Formules de vitamines. (a) ascorbate, (b) α-tocophérol et (c) β-carotène 
b. Les oligoéléments 
Le zinc (Zn) et le sélénium (Se) sont deux oligoéléments ayant une activité antioxydante 
directe. Tous deux ont des rôles bien distincts. 
L’action antioxydante la plus connue du Zn concerne la stabilisation de la Cu-Zn SOD 
(Cu-Zn superoxyde dismutase). On lui attribue quatre autres modes d’actions pour lesquels les 
mécanismes restent partiellement connus [87] : 
- protection des groupements thiols (-SH) des protéines. 
- inhibition de la peroxydation lipidique provoquée par un mélange FeSO4/acide 
ascorbique au niveau des liposomes. 
- rôle stabilisateur au niveau membranaire. 
Le sélénium est quant à lui un oligoélément essentiel [88-90]. Il joue un rôle protecteur 
contre les attaques radicalaires car il est le site actif des glutathion peroxydase 
sélénodépendantes. Il a également une activité biologique antiradicalaire dans les 
(a) (b) 
(c) 




sélénoprotéines24. Il joue aussi un rôle de détoxification des métaux lourds (cadmium, plomb, 
mercure). 
c. Autres antioxydants 
D’autres antioxydants possèdent des actions complémentaires des mécanismes de 
défenses vus précédemment : les vitamines B, les polyphénols et les sulfures d’allyle. 
La vitamine B regroupe une famille de molécules qui jouent un rôle complémentaire 
dans l’efficacité des antioxydants. Par exemple la vitamine B2 (lactoflavine) est le cofacteur 
dans le cycle du glutathion, la vitamine B3 (niacine) est impliquée dans des réactions 
d’oxydoréduction cellulaires, ou encore la vitamine B9 (acide folique) intervient dans la 
régulation du taux d’homocystéine (participant au maintient de la balance antioxydante) 
[91,92]. 
Les polyphénols font partie de la famille des microconstituants oxydants. Ils ont une 
activité antioxydante importante, notamment plus élevée que celle de la vitamine E. Dans les 
heures qui suivent l’ingestion de boissons comme le thé, le vin rouge ou la bière, ou encore 
l’apport en légumes riches en polyphénols comme les épinards, le pouvoir antioxydant du 
plasma est augmenté [93]. 
Les sulfures d’allyle sont des composés soufrés que l’on trouve principalement dans 
l’ail. Leur activité antioxydante consiste à piéger les ERO par augmentation des activités des 
superoxyde dismutase, des catalases, de la glutathion peroxydase et du glutathion dans la 
cellule [94]. 
                                                          
24 Une sélénoprotéine est une protéine contenant du sélénium. 





Ces quelques pages ont tenté de donner un aperçu synthétique du stress oxydant, 
processus biologique complexe impliquant de nombreux métabolites, ayant pour certains des 
propriétés pro-oxydantes ou au contraire antioxydantes suivant les conditions opératoires. La 
majorité des réactions étant de type oxydo-réduction, l’électrochimie est une discipline de 
choix qui permet de se doter d’outils d’exploration et d’évaluation des causes et conséquences 
du stress oxydant. Cette démarche a été entreprise au sein de l’équipe « Capteurs 
électrochimiques et procédés » du Laboratoire de Génie Chimique il y a une quinzaine 
d’années. L’exploration de la capacité antioxydante de la peau a été l’une des premières 
investigations dans le domaine du stress oxydant [95-97]. Les travaux réalisés par la suite se 
sont focalisés plus particulièrement sur la détection les acides ascorbique et urique en milieu 
sanguin [98-101]. La collaboration avec le Laboratoire de Chimie de Coordination est 
l’occasion d’aborder le sujet par l’autre versant, à savoir la détection des espèces oxydantes. 
Des équipes de renom travaillent depuis de nombreuses années sur le dosage des espèces 
radicalaires oxygénées et azotées. En France, c’est le cas notamment à Paris de l’équipe 
« PASTEUR » de l’Ecole Normale Supérieure, ou l’équipe « SEISAD » de l’unité 
Pharmacologie Chimique et Génétique et d’Imagerie de Chimie Paris Tech, ou encore à 
Bordeaux le groupe « Nanosystèmes Analytiques » de l’Institut des Sciences Moléculaires 
[102-111]. Pour notre part, le choix s’est porté plus modestement sur l’oxygène et le peroxyde 
d’hydrogène, espèces chimiques beaucoup plus stables. Leur détection et dosage simultanés 
par des électrodes fonctionnalisées par des nanoparticules ne constituent pas pour autant des 
enjeux dénués d’intérêts, l’oxygène et le peroxyde d’hydrogène étant les précurseurs de 
mécanismes oxydants radicalaires d’une grande réactivité. 
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Ce chapitre a pour objectif d’exposer les méthodes et appareillages utilisés au cours de 
ce travail de thèse. Dans une première partie sont décrits les matériels électrochimiques et de 
synthèse et l’ensemble les techniques de microscopie utilisés. La deuxième partie du chapitre 
est consacrée aux différentes méthodes électrochimiques mises en œuvre. Cette présentation 
non exhaustive se focalise sur les outils et les équations nécessaires à la compréhension et 
l’interprétation des résultats expérimentaux, notamment pour la détermination des paramètres 
cinétiques. Une dernière partie précise le protocole de préparation et d’activation de la surface 
des électrodes. 
II. Appareillage 
1. Matériel électrochimique 
Le matériel utilisé pour les manipulations électrochimiques est indiqué dans le tableau 
II.1. 
Les mesures électrochimiques réalisées au cours de ce travail font appel à un montage 
potentiostatique à trois électrodes (Figure II.1). Il comprend une électrode de travail, siège des 
réactions électrochimiques étudiées, une électrode auxiliaire qui ferme le circuit électrique et 
une électrode de référence, qui permet de contrôler et mesurer à chaque instant le potentiel de 
l’électrode de travail. Elle est reliée à la cellule électrochimique par un capillaire de Luggin. 
La cellule électrochimique est une cellule étanche à double paroi, qui permet de maintenir la 
température de la solution électrolytique à la valeur désirée. Lorsque cela est nécessaire, la 
solution électrolytique est parcourue par un flux d’azote afin d’éliminer l’oxygène dissous et 
de maintenir une atmosphère anaérobie. 
 




Nom Photo Descriptif 






Potentiostat piloté par 
un ordinateur équipé 





utilisé pour le dosage 
simultané de O2 et 
H2O2 piloté par un 

















de fixer la température 
de la cellule 
électrochimique + bain 
thermostaté 







EDI 101 (Radiometer) 
 
Corps d’électrode de 
travail 
Asservisseur de 
vitesse CTV 101 
(Radiometer) 
 
Régulateur de vitesse 
de rotation de 
l’électrode tournante 








Electrode de référence, 
séparée de la cellule 
par un capillaire de 
Luggin 






(de gauche à droite Pt, 
Au et CV) 
diam. = 2, 2 et 3 mm 
 
Electrodes de travail 
Plaque de CV 
diam. = 5,5 mm 




Electrode de travail 
modifiée par les 
nanoparticules 
 
Tableau II.1 Tableau récapitulatif du matériel électrochimique utilisé. 
  
Figure II.1 Cellule électrochimique et schéma du montage à 3 électrodes dans le cas d’une 
oxydation 




Les expériences dédiées au dosage simultané de O2 et de H2O2 nécessitent quant à elles 
un montage à 4 électrodes, comprenant 2 électrodes de travail, reliées à un multipotentiostat. 
Chacune de ces électrodes de travail détecte une des deux espèces, de manière indépendante 
l’une de l’autre. La distance entre l’électrode de référence et chacune des électrodes de travail 
est égale. De même, la distance entre l’électrode auxiliaire et les deux électrodes de travail est 
identique. 
2. Matériel utilisé pour la synthèse de solution colloïdales de nanoparticules d’or 
(AuNP) 
Parce qu’elles sont réalisées en solution aqueuse, les synthèses des nanoparticules d’or 
(AuNP) ne nécessitent pas de montage sous rampe à vide, comme c’est le cas pour les 
synthèses réalisées avec des solvants organiques par exemple. Elles sont ici simplement 
effectuées dans un ballon, sous agitation permanente et à température ambiante. Pour celles 
exigeant des températures avoisinant 100°C, comme la synthèse de type Turkevich [1], le 
ballon est chauffé avec un bain d’huile et le reflux est maîtrisé avec une colonne réfrigérante 
(Figure II.2). 





Figure II.2 Montage expérimental pour la synthèse d’AuNP 
3. Microscopies 
Les différentes microscopies utilisées dans cette étude ont permis d’effectuer des 
observations à différentes étapes du protocole de modification des électrodes : vérification de 
l’état de surface du carbone vitreux (par microscopie analogique) et analyse de la topographie 
(par microscopie électronique à balayage) des électrodes modifiées par électrodépôt des 
AuNP, caractérisation des AuNP synthétisées par voie chimique (microscopie électronique à 
transmission). 




a. Microscopie optique 
Avant d’effectuer les manipulations 
électrochimiques, toutes les électrodes 
de travail sont systématiquement 
polies selon un protocole précis 
(paragraphe IV). L’état de surface des 
électrodes est ensuite vérifié avec un 
microscope optique (Figure II.3).  
 
Figure II.3 Microscope optique Nikon Eclipse LV150 
Les grossissements utilisés sont compris entre x50 et x1000. Cette étape permet de vérifier 
les irrégularités de surface (rayures ou impuretés) avant toute étape de fonctionnalisation 
ultérieure. 
b. Microscopie électronique à balayage 
La microscopie électronique à balayage (MEB ou SEM « Scanning Electron 
Microscopy » en anglais) est une technique d’observation de la surface d’un échantillon 
solide. Elle permet en particulier de qualifier sa topographie. Le montage d’un microscope 
électronique à balayage est représenté Figure II.4. 
La microscopie MEB est particulièrement adaptée à la caractérisation d’AuNP déposées 
à la surface d’électrodes de carbone (densité de surface, taille des AuNP ou encore leur 
dispersité à la surface) [2-5]. Dans notre cas, la détection d’électrons rétrodiffusés est très 
intéressante car le contraste d’image est fonction de la masse de l’élément étudié. Comme la 
différence de masse atomique entre les atomes d’or et de carbone est significative, le contraste 
sera d’autant plus important. D’autres modes de détection peuvent également être utilisés, 
comme la détection des électrons secondaires (détection classique), des rayons X ou encore 




des électrons Auger. Il est alors possible d’obtenir des informations complémentaires : 
cristallographiques, magnétiques ou encore électroniques. 
 
Figure II.4 Schéma du montage du microscope électronique à balayage 
Dans le cadre de cette étude, les images 
de microscopie MEB ont été obtenues 
soit avec un ESEM Quanta 250 FEG FEI 
(Figure II.5) de la Plateforme d’Imagerie 
IFR 150-CMEAB du CHU de Toulouse 
– Rangueil, soit avec un JEOL JSM 
6700f du Service Commun de 
microscopie de l’Université Paul Sabatier 
TEMSCAN. 
 
Figure II.5 MEB ESEM Quanta 250 FEG FEI 




c. Microscopie électronique à transmission (MET) 
La microscopie électronique à 
transmission (ou TEM pour « Transmission 
Electronic Microscopy » en anglais) est une 
technique permettant d’observer des 
particules ou des colloïdes contenues dans 
une solution. Elle est donc particulièrement 
adaptée pour déterminer la taille et la forme 
de nanoparticules d’or synthétisées par voie 
chimique. 
 
Figure II.6 Grille de microscopie (diam. = 2mm) 
La solution colloïdale est déposée sur une « grille de microscopie » (Figure II.6), puis le 
solvant est éliminé par évaporation. La grille est en cuivre, recouverte d’un très fin film de 
carbone. Un faisceau d’électrons incident traverse la grille de microscopie. Ce faisceau est 
généré dans le canon avec une tension d’accélération comprise entre 80kV et 400kV. La 
tension utilisée ici est de 80kV car la grille est très fine (quelques µm). Les interactions entre 
les électrons et la matière donnent naissance à une image, le contraste pouvant être augmenté 
grâce à un diaphragme [6]. Le contraste d’intensité est ensuite enregistré par une caméra TCD 
placée sur le plan image [7,8]. Le montage d’un microscope électronique à transmission est 
schématisé Figure II.7. 
Dans le cadre de cette étude, les clichés MET sont enregistrés soit à partir d’un 
microscope HT 7700 Hitachi (Figure II.8) de la Plateforme d’Imagerie IFR 150-CMEAB du 
CHU de Toulouse – Rangueil, soit d’un microscope JEOL JEM 1011 du Service Commun de 
microscopie de l’Université Paul Sabatier TEMSCAN. Les résultats obtenus ont été traités 
avec le logiciel ImageJ qui permet la détermination de taille des AuNP puis avec le logiciel 
Origine pour établir une distribution de taille. 





Figure II.7 Schéma du principe d’un microscope MET 
 
Figure II.8 MET HT 7700 Hitachi 
III. Méthodes électrochimiques 
Le paragraphe qui suit présente les principes et équations essentielles des méthodes 
électrochimiques utilisées pour étudier les réactions de réduction du dioxygène dissous et 




d’oxydation du peroxyde d’hydrogène : la voltammétrie cyclique et la voltammétrie linéaire 
sur électrode tournante. Ce sont les méthodes généralement adoptées pour identifier les 
différentes étapes du mécanisme des réactions électrochimiques et en extraire les paramètres 
cinétiques principaux. Est également présentée l’électrolyse à potentiel constant  utilisée pour 
le dépôt électrochimique des nanoparticules d’or. 
1. Voltammétrie cyclique 
La voltammétrie cyclique fait partie des méthodes électrochimiques les plus 
couramment utilisées. C’est une technique expérimentale permettant l’étude de systèmes 
électrochimiques en régime de diffusion pure, la solution n’étant pas agitée ou celle d’espèces 
adsorbées. Elle constitue une méthode de choix pour acquérir simplement et rapidement des 
informations sur les processus redox, la cinétique des réactions de transfert de charge ou la 
réversibilité du système électrochimique étudié. Elle permet également d’approfondir les 
mécanismes des réactions, notamment en mettant en évidence la présence d’une espèce 
adsorbée ou en étudiant l’effet d’une réaction chimique couplée. 
Son principe est basé sur la mesure du courant d’électrolyse traversant l’électrode de 
travail à laquelle est appliqué un balayage de potentiel, de forme triangulaire (Figure II.9), 
dont la valeur varie linéairement au cours du temps entre une borne inférieure et une borne 
supérieure (équation II.1). 
équation II.1  E = Ei ± rt 
Ei est le potentiel initial (V), le plus souvent égal au potentiel à courant nul, r est la vitesse de 
balayage des potentiels (V.s-1), maintenue constante au cours du tracé d’une courbe, et t le 
temps d’électrolyse (s). 
L’allure des courbes intensité-potentiel obtenues permet de distinguer les différents 
systèmes redox selon qu’ils sont réversibles, quasi-réversibles ou irréversibles [9-11]. 





Figure II.9 Rampe de potentiel en voltammétrie cyclique 
a. Système réversible 
Considérons une solution électrolytique contenant une espèce réduite, pouvant être 
oxydée à l’électrode lors d’une réaction électrochimique échangeant n électrons. Un système 
est dit réversible (ou Nernstien) lorsque l’espèce oxydée formée (équation II.2) peut subir 
consécutivement la réaction inverse de réduction (équation II.3). 
équation II.2  Red → Ox + e- 
équation II.3  Red ← Ox + e- 
Ce cas est possible lorsque la cinétique de transfert de charge est très rapide. Le rapport 
des concentrations des formes oxydée et réduite vérifie alors la loi de Nernst (équation II.4). 
L’allure du voltammogramme cyclique obtenu est présentée sur la Figure II.12. 
équation II.4     °   
  
  
   
   
 
    
  
avec E° le potentiel standard du couple redox considéré (V) F est la constante de Faraday 
(96485 C.mol-1), R la constante des gaz parfaits (8,314 J.mol-1.K-1), T la température (K), n le 
nombre d’électrons échangés, et C*ox et C*red la concentration de l’espèce oxydée et réduite 




en solution (mol.cm-3). Les activités chimiques sont assimilées aux concentrations en espèces 
oxydées et réduites : aox = C*ox et ared = C*red.  
 
Figure II.10 Voltammogramme cyclique d’un système réversible, Ep,a et Ep,c sont les potentiels 
de pics anodique et cathodique respectivement et Ep/2 le potentiel de demi-vague [12]. 
Dans le cas d’une espèce en solution, la valeur du courant de pic ip (A) est donnée par la 
relation (équation II.5) : 






   
 
   
 
       
 
   
soit à 25°C (équation II.6) : 
équation II.6             
      
 
   
 
       
 
   
où S la surface de l’électrode (cm²), D le coefficient de diffusion de l’espèce (cm2.s-1) et C* la 
concentration de l’espèce en solution (mol.cm-3). 




L’équation II.6 est connue sous le nom d’équation de Randles-Sevcik [13,14]. Elle 
permet notamment de déterminer le coefficient de diffusion D de l’espèce électroactive en 
faisant varier la vitesse de balayage pour une même concentration en espèce redox. 
Dans le cas où l’espèce est adsorbée à la surface de l’électrode, l’intensité du courant de 
pic est donnée par la relation (équation II.7) : 
équation II.7     
     
    
        
avec  * l a concentration surfacique de l’espèce (mol.cm-2). 
L’examen de la variation de ip en fonction de la vitesse de balayage des potentiel r 
permet alors de préciser si la vitesse de la réaction est limitée par la diffusion de l’espèce en 
solution (ip proportionnel à r
1/2) ou par la quantité d’espèce adsorbée (ip proportionnel à r). 
Le potentiel de pic observé pour une réaction électrochimique est indépendant de la 
vitesse de balayage, que l’espèce soit en solution (équation II.8) ou adsorbée à l’électrode 
(équation II.9) : 
équation II.8       
  
      
   
   
 
équation II.9      °
   
   
   




avec bj = βj  j,s (mol.cm
-2), βj étant le paramètre d’équilibre dans un isotherme d’adsorption 
pour l’espèce j (sans unité) et  j,s la concentration surfacique à saturation (mol.cm
-2). 
b. Système irréversible 
Un système est dit irréversible lorsque le produit formé à l’électrode lors du balayage 
aller des potentiels ne peut être consommé via la réaction électrochimique inverse. Un 




exemple d’une réaction d’oxydation irréversible est représenté par le voltammogramme 
cyclique de la Figure II.11. 
 
 
Figure II.11 Voltammogramme cyclique d’une réaction d’oxydation irréversible [12]. 
Le transfert électronique hétérogène est lent et le rapport des concentrations des formes 
oxydée et réduite ne respecte plus la loi de Nernst. Dans le cas d’une espèce en solution, 
l’intensité de pic s’écrit (équation II.10) : 








     
 
       
 
   
soit, à 25°C (équation II.11) : 
équation II.11             
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avec α le coefficient de transfert anodique. 
Le potentiel de pic observé (Ep,a) est fonction de la vitesse de balayage des potentiels, 
selon la relation de Nicholson et Shain (équation II.12) : 




équation II.12      °
  
   
α    





     






avec k° la constante de vitesse hétérogène standard (cm.s-1) 
L’adsorption de l’espèce électroactive à la surface de l’électrode induit une autre 
expression de l’intensité du courant de pic (équation II.13) : 
équation II.13     
α            
        
 
Le potentiel de pic observé varie dans ce cas avec la vitesse de balayage des potentiels 
selon la relation (équation II.14) : 
équation II.14      °
  
   
α     
   
   





c. Système quasi-réversible 
En 1955 Matsuda et Ayabe ont introduit le terme de système « quasi-réversible » [15]. 
Leurs recherches ont montré que malgré un coefficient de transfert électronique faible, la 
réaction inverse doit être considérée. L’allure du voltammogramme cyclique résultant est 
présentée sur la figure II.12. 
Les équations relatives à ce système sont beaucoup plus complexes que celles associées 
aux deux précédents systèmes. La forme du pic dépend de la vitesse de transfert électronique 
et d’un paramètre adimensionnel Λ (équation II.15). 
équation II.15  Λ   
 °
    
   α 








avec Dox et Dred les coefficients de diffusion respectivement de l’oxydant et du réducteur 
(cm2.s-1). 
 





Figure II.12 Voltammogramme cyclique d’un système quasi-réversible, Ep,a/2 et Ep,c/2 
sont les potentiels de demi-vague respectivement anodique et cathodique [12]. 
Dans le cas où Λ est supérieur à 15, le système électrochimique s’apparente à un 
système rapide et les équations correspondantes (équations II.4 à II.8) sont applicables. 
Lorsque Λ est inférieur 10-2(1+α), le transfert électronique hétérogène constitue l’étape limitant 
la vitesse de la réaction ; le système est alors assimilable à un système irréversible (équations 
II.9 à II.13). Enfin, le système quasi-réversible correspond à des valeurs de Λ intermédiaires, 
pour lequel le transfert de charge et le transport en solution ont des cinétiques de même ordre. 
2. Voltammétrie à balayage linéaire de potentiel avec une électrode à disque 
tournante 
a. Généralités 
La voltammétrie à balayage linéaire de potentiel réalisée avec une électrode à disque 
tournante fait partie des méthodes hydrodynamiques, pour lesquelles la convection de la 
solution est forcée et contrôlée. Ces conditions d’agitation entraînent un couplage entre la 
diffusion au voisinage de l’électrode et la convection au cœur de la solution (on parle de 
diffusion convective) et permettent de maîtriser au mieux le transport de matière. Ici, la 




rotation de l’électrode induit dans la couche de diffusion un renouvellement perpétuel en 
espèce électroactive (Figure II.13). Dans le cas des électrodes à disque tournante, l’épaisseur 
de la couche de diffusion (notée δ) est reliée à la vitesse de rotation de l’électrode selon 
l’équation II.16 [16-18] : 
équation II.16  δ        
 
   
 
    
  
    
avec   l a viscosité cinématique (cm2.s-1) et   la vitesse de rotation de l’électrode (s-1). 
 
 
Profil de concentration théorique suivant 
l’hypothèse du film 
Profil de concentration réel 
δ : Epaisseur de la couche de diffusion 
Figure II.13 Profil de concentration d’une espèce électrochimique au voisinage d’une 
électrode à disque tournante. 
Pour une vitesse de rotation donnée, la couche de diffusion a une épaisseur constante. 
Les profils de concentration sont pleinement établis et le courant est alors stationnaire. Dans 
le cas d’une réaction électrochimique simple d’oxydation (Red → Ox + ne-), l’expression du 
courant limite de diffusion il,a est donnée par l’équation de Levich (équation II.17) [19] : 
équation II.17                     
 
    
 
    
  
       
  
Relativement simple d’utilisation, la voltammétrie réalisée avec une électrode tournante 
a de nombreuses applications : analytiques (détermination de la concentration d’une espèce), 




ou physico-chimiques (détermination du coefficient de diffusion, du courant d’échange, des 
coefficients de transfert électronique hétérogène…). 
b. Détermination des paramètres cinétiques 
La détermination des paramètres cinétiques est une étape importante pour évaluer 
l’apport de la modification de surface de l’électrode à la cinétique de réduction du dioxygène 
dissous et/ou de l’oxydation du peroxyde d’hydrogène. Le coefficient de transfert 
électronique traduisant la capacité de l’espèce à transférer son (ou ses) électron(s) à 
l’électrode, il est intéressant de comparer les valeurs obtenues sur électrodes non modifiées et 
modifiées. Les résultats permettront de conclure sur l’effet électrocatalytique des 
nanoparticules d’or. Le calcul de ces paramètres cinétiques est réalisé suivant deux méthodes : 
la méthode de Tafel et la méthode de Koutecky-Levich. 
i. Méthode de Tafel 
La méthode dite « de Tafel 
[20,21] à la relation de Butler-Volmer. Celle-ci établit l’expression du courant d’électrolyse à 
l’état stationnaire qui traverse une électrode, portée à un potentiel E, à la surface de laquelle a 
lieu une réaction de transfert de charge entre les formes oxydée et réduite d’un couple redox 
Ox/Red. Dans le cas d’un régime mixte d’activation-diffusion, la relation de Butler-Volmer 
modifiée s’écrit (équation II.18) : 
équation II.18                          
       
α     
   
   °        
       
 β    
   
   °    
avec ka et kc les constantes de vitesse de l’oxydation et de la réduction respectivement     
(cm.s-1), β le coefficient de transfert cathodique, Celred et C
el
ox les concentrations à l’électrode 
en réducteur et oxydant (mol.cm-3) et E°’ le potentiel standard apparent (V). 




A l’équilibre, le courant est nul, et il n’y a pas de gradient de concentration : les 
concentrations interfaciales sont égales aux concentrations en solution. On définit le courant 
d’échange i°, égal à la composante anodique et cathodique du courant à l’équilibre (équation 
II.19) : 
équation II.19  
 °               
      
α    
   
      °                 
      
 β    
   
      °     
En combinant les équations II.18 et II.19 et en tenant compte que le potentiel d’abandon 
(Ei=0) est donné par la loi de Nernst (équation II.4), on aboutit finalement à l’expression 
suivante du courant d’électrolyse (équation II.20) : 
équation II.20     °  
    
  
    
      
α    
   
   
   
  
    
      
 β    
   
     
Lorsque le potentiel appliqué à l’électrode est suffisamment différent du potentiel 
d’équilibre, la vitesse de la réaction électrochimique est limitée par le transport de matière en 
solution. L’agitation de la solution par la rotation de l’électrode tournante permet de maintenir 
le flux de matière constant dans la couche de diffusion Le courant d’électrolyse a alors pour 
expression (équation II.21) : 
équation II.21            
    




Pour les fortes surtensions, la concentration interfaciale est nulle (    
   = 0). Le courant 
atteint une valeur limite (il) selon l’équation II.22 :  
équation II.22             




La combinaison des équations II.21 et II.22 permet d’écrire : 
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 pour la composante anodique 
et 
 
    
  
    
      
  
    
     
    
  
    
  et donc :   
    
  
    
     
 
    
 pour la composante cathodique 
L’équation de Butler-Volmer peut finalement s’écrire sous la forme simplifiée suivante 
(équation II.23) : 
équation II.23     °     
 
    
      
α    
   
      
 
    
      
 β    
   
     
Lorsque la surtension appliquée est forte (respectivement faible), il est possible de 
négliger la composante cathodique (respectivement anodique) du courant. Par exemple dans 
le cas de la réduction de O2, l’équation de Butler-Volmer devient alors (équation II.24) : 
équation II.24     °     
 
    
      
 β    
   
    
soit, écrite sous forme analogue à la relation de Tafel (équation II.25) : 
équation II.25     
       
       
     °  
β    
   
  
La figure II.14 montre un exemple de courbe de Tafel issue d’une courbe intensité-
potentiel tracée avec une électrode de travail d’or dans une solution de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) contenant Fe(CN)6
3- à 0,24mM. On observe une variation 
linéaire dans un domaine de potentiel où la composante anodique du courant est négligeable 
(entre 0,3V et 0,2V). La valeur du coefficient de transfert cathodique βn est tirée de la pente 
de cette droite (–
β    
   
). La valeur de la pente obtenue est de -30,26 soit un βn de 0,76. 





Figure II.14 Courbe intensité-potentiel tracée avec une électrode d’or dans une solution 
de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant Fe(CN)6
3- à 0,24mM. r = 5mV.s-1, 
ω = 1400 tr.min-1 (bleu) sur laquelle est superposée la représentation de Tafel associée 
(rouge). 
ii. Méthode de Koutecky-Levich 
La détermination des paramètres cinétiques par la méthode de Koutecky-Levich s’est 
développée à partir des années 50 [22]. A l’heure actuelle, cette méthode est largement 
utilisée dans la bibliographie [23,24]. Considérons par exemple une réaction de réduction. La 
relation de Koutecky-Levich décompose le courant en deux termes (équation II.26) : 











































Représentation de Tafel 
Zone de régime mixte 
d’activation-diffusion 
E (il,c) 




équation II.27  ik = n F S kc C 
où kc (cm.s
-1) est la constante de vitesse de la réaction de transfert de charge cathodique 
(équation II.28) : 
équation II.28      °     
 β    
   
    °    
il est le courant diffusionnel, donné par l’équation de Levich (équation II.17). En posant 
             
   
 
     
  
       
 , la relation de Koutecky-Levich s’écrit (équation II.29) : 




















 , on obtient une droite de pente 
 
 
 et d’ordonnée à l’origine 
 
  
. La figure 
II.15 montre les droites obtenues pour la réduction de Fe(CN)6
3- avec une électrode d’or dans 
une solution de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) pour des potentiels d’électrode 
compris entre 0,2V et 0,3V. 
De la pente peut être extrait le nombre d’électrons n échangés au potentiel d’électrode 
considéré. Par ailleurs, en combinant les équations II.28 et II.29, le courant cinétique peut 
s’écrire (équation II.30) : 
équation II.30                   
   °   
β    
   
 °  
β    
   
  
 





Figure II.15 Exploitation de la relation de Koutecky-Levich pour la réduction de Fe(CN)6
3- à 
différents potentiels d’électrode. Les données sont issues des courbes intensité-potentiel de la 
figure II.16 tracées à différentes vitesses de rotation d’électrode. 
La variation de Ln ik est une fonction linéaire du potentiel E. La figure II.16 rapporte 
les résultats consécutifs à ceux obtenus dans la figure II.15. La pente permet d’atteindre la 
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Figure II.16 Variation du courant cinétique de réduction de Fe(CN)6
3- en fonction du 
potentiel d’électrode 
3. Electrolyse à potentiel imposé 
Aussi appelée chronoampérométrie, l’électrolyse à potentiel imposé consiste en la 
mesure du courant d’électrolyse qui traverse une électrode dont le potentiel est maintenu à 
une valeur constante durant un temps t fixé. Le potentiel est choisi de telle sorte que la 
réaction électrochimique est limitée par le transport de matière en solution. En l’absence de 
toute agitation, celui-ci est régi par le seul phénomène de diffusion. Si l’électrode est plane, la 
diffusion est linéaire semi-infinie. En raison de l’appauvrissement progressif de la solution en 
espèce électroactive au voisinage de l’électrode, le courant chute au cours du temps selon 
l’équation de Cottrell (équation II.31) (Figure II.17) : 
équation II.31         
      
 
     
 
 




y = -27.659x - 7.4917 
















L’aire sous la courbe i = f(t) représente la charge électrique (Q) consommée durant 
l’électrolyse (loi de Faraday) [19] (équation II.32) : 





Figure II.17 Evolution du courant (bleu) et quantité d’électricité consommée (rouge) au cours 
de l’électrolyse au potentiel imposé E = -0,5V d’une solution de NaNO3 (0,1 mol.L
-1) 
contenant HAuCl4 (2,5.10
-4 mol.L-1) (électrodépôt de nanoparticules d’or). 
Dans ce travail, cette méthode est plus particulièrement utilisée pour l’électrodépôt des 
AuNP. La charge électrique permet ainsi d’avoir des informations relatives à la quantité de 





















i = f (t) 
Q = f (t) 




IV. Préparation des électrodes 
Avant toute manipulation électrochimique, les électrodes sont polies, rincées et activées. 
Les protocoles étant différents selon le type de matériau utilisé (or, platine ou carbone 
vitreux), trois protocoles de préparation sont décrits. 
1. Préparation de l’électrode d’or massif 
a. Polissage et rinçage 
La première étape de préparation de l’électrode d’or est un polissage abrasif utilisant du 
carbure de silicium (SiC), qui permet un renouvellement complet et efficace de la surface de 
l’électrode. Cette étape est suivie d’un polissage avec des suspensions d’alumine de 
granulométrie décroissante afin de réduire les irrégularités de la surface causées par la 
première étape. L’or étant un métal malléable, l’alumine est préférée aux suspensions 
diamantées, plus dures et donc plus abrasives. Ce protocole permet d’obtenir une surface 
plane avec un effet miroir, dont l’état est systématiquement vérifié au microscope analogique. 
L’électrode est ensuite rincée successivement à l’eau MilliQ puis passée aux ultrasons dans 
une solution d’éthanol pour éliminer les particules d’alumine (ou autre impureté) de la surface 












Tapis : Carbure de silicium (SiC) P1200 15µm / t=10s / H2O / r=100 tr.min
-1 
Tapis : Presi PAD NV Ø250 / t=100s / Suspension alumine Presi 5µm / r=200 tr.min-1 
Tapis : Presi PAD NV Ø250 / t=100s / Suspension alumine Presi 1µm / r=150 tr.min-1 
Tapis : Presi PAD NV Ø250 / t=60s / Suspension alumine Presi 0,3µm / r=100 tr.min-1 
Rinçage 
H2O MilliQ + EtOH 
Ultrasons 5min dans EtOH 
x3 
Lavage H2O MilliQ + EtOH 
Lavage H2O MilliQ 
Tableau II.2 Protocole de polissage et de rinçage de l’électrode d’or 
b. Activation 
Après le polissage, une activation électrochimique est effectuée sur chaque électrode. 
Elle est réalisée par voltammétrie cyclique en milieu acide. Les conditions opératoires sont 
précisées dans le tableau II.3. 
  Activation 
Méthode Voltammétrie cyclique 
Electrolyte support H2SO4 (0,5 mol.L
-1) 
Désaération 10 min 
Vitesse de balayage 100 mV/s 
Pas de potentiel 10 mV 
Nombre de scans 30 
Bornes 0,0V à 1.5V/Ag/AgCl/KClsat 
 
Tableau II.3 Protocole d’activation de l’électrode d’or 
L’expérience est poursuivie jusqu’à l’obtention de voltammogrammes reproductibles. 
En général, une trentaine de cycles de potentiel est nécessaire. La figure II.18 montre le type 
de courbes obtenues. Ces courbes sont comparables à celles mentionnées dans la 
bibliographie [25-27]. 





Figure II.18 Protocole d’activation. Voltammogrammes cycliques tracés avec une électrode 
d’or massif dans une solution désaérée de H2SO4 à 0,5 mol.L
-1. r = 100 mV/s. Le 30ème et 
dernier cycle est tracé en noir. 
L’activation est une étape très importante en amont de toute autre expérience 
électrochimique. En effet, la surface du matériau peut être recouverte d’oxydes où l’or est 
présent à divers degré d’oxydation (Au2O3, Au2O,…), ou d’impuretés (particules d’alumine 
par exemple) [27]. L’activation permet ainsi de retrouver des états de surface et des réactivités 
électrochimiques reproductibles par réarrangement des atomes d’or. 
Dans certains cas, la procédure d’activation permet de mettre en évidence un mauvais 
polissage et/ou un mauvais rinçage de l’électrode. La Figure II.19 présente deux 
voltammogrammes cycliques, l’un tracé avec une électrode polie et rincée selon le protocole 
(Tableau II.4) (électrode A) et l’autre polie et rincée uniquement avec de l’eau MilliQ 


















Réduction des oxydes d’or 
précédemment formés 





Augmentation de l’intensité 
de pic de réduction des 
oxydes d’or : augmentation 
de la surface active 




l’électrode A, avec des courants et des surfaces de pics de formation et de réduction des 
oxydes d’or moins importants. En outre, un signal électrochimique supplémentaire apparaît 
souvent aux environs de 0,4 V. 
 
Figure II.19 Voltammogrammes cycliques tracés dans une solution désaérée de H2SO4 à 
0,5 mol.L-1. Courbe bleue : électrode (A) préparée selon le protocole (Tableau II.4) ; courbe 
rouge : électrode (B) ayant été simplement polie et rincée avec de l’eau MilliQ. 
c. Calcul de la surface active de l’électrode 
Une fois l’électrode correctement activée (figure II.18), il est possible de calculer sa 
surface électrochimiquement active à partir de la quantité d’électricité consommée durant la 
réduction des oxydes d’or. A partir du voltammogramme de la figure II.20, la surface sous le 
pic cathodique à E = 0,9V aboutit à une quantité de charge égale à Qp = 4,358.10
-6 C. La 
nature et la quantité de chaque oxyde d’or formé n’étant pas connues avec précision, il n’est 
pas possible de déterminer exactement le nombre d’électrons échangés lors de leur réduction. 
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l’arrachement des atomes d’oxygène sur 1 cm2 de surface d’or lors de la réduction des oxydes 
[28]. La surface active de l’électrode est alors égale à : 
         
     
   
           ² 
Le diamètre de l’électrode étant de 2 mm, la surface géométrique vaut : 
  é     
            ² 
Le rapport des surfaces géométrique et expérimentale peut être déterminé : 
  
        
  é 
 
        
       
         
La surface active de l’électrode massive d’or est dans ce cas plus faible que la surface 
géométrique. Ceci peut être dû au processus de polissage ou la présence de particule de 
Teflon isolant sertissant l’électrode. 
2. Préparation de l’électrode de platine 
a. Polissage et rinçage 
Le protocole de polissage et de rinçage des électrodes de platine est identique à celui 
appliqué aux électrodes d’or (tableau II.4). 
b. Activation 
Comme pour les électrodes d’or, l’activation des électrodes de platine est effectuée par 
voltammétrie cyclique dans une solution d’acide sulfurique. Les bornes de potentiel sont 
modifiées de façon à atteindre le début de réduction et d’oxydation du solvant. Le tableau II.4 
précise les conditions opératoires. 
 





Méthode Voltammétrie cyclique 
Electrolyte support H2SO4 (0.5 mol.L
-1) 
Désaération 10min 
Vitesse de balayage 100mV/s 
Pas de potentiel 10mV 
Nombre de scans 30 
Bornes -0,2V/Ref à 1.3V/Ag/AgCl/KClsat 
 
Tableau II.4 Protocole d’activation de l’électrode de platine 
Les cycles de potentiel sont maintenus jusqu’à l’obtention de voltammogrammes 
reproductibles. La figure II.20 montre la courbe obtenue, dont l’allure est comparable à celles 
mentionnées dans la bibliographie [29-32]. 
 
Figure II.20 Protocole d’activation. Voltammogrammes cycliques tracés avec une électrode 
de platine dans une solution désaérée de H2SO4 à 0,5 mol.L
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3. Préparation de l’électrode de carbone vitreux 
a. Polissage et rinçage 
Le carbone vitreux est un matériau beaucoup plus dur que l’or ou le platine ; le 
protocole de polissage précédemment utilisé n’est pas suffisamment efficace. Aussi, les 
suspensions d’alumine sont remplacées par des suspensions diamantées. Tous les tapis de 
polissage sont également changés, à l’exception du dernier tapis, à base de coton, pour affiner 
le polissage. Le tableau II.5 précise les différentes étapes du protocole. 
Polissage 
Tapis : Carbure de silicium (SiC) P1200 15µm / t=10s / H2O / r=100rpm 
Tapis : Presi PAD TOP Ø250 / t=60s / Suspension diamantée Presi 9µm / r=400 tr.min-1 
Tapis : Presi PAD RAM Ø250 / t=60s / Suspension diamantée Presi 3µm / r=300 tr.min-1 
Tapis : Presi PAD RAM Ø250 / t=60s / Suspension diamantée Presi 1µm / r=200 tr.min-1 
Tapis : Presi PAD NT Ø250 / t=60s / Suspension diamantée Presi 1/4µm / r=100 tr.min-1 
Rinçage 
H2O MilliQ + EtOH 
Ultrasons 5min dans EtOH 
x3 
Lavage H2O MilliQ + EtOH 
Lavage H2O MilliQ 
 
Tableau II.5 Protocole de polissage et rinçage d’une électrode de carbone vitreux 
b. Activation 
Il est admis que le fait de tracer des voltammogrammes cycliques vers les potentiels 
anodiques dans une solution acide conduit à l’observation d’un signal dû aux groupements 
quinoniques présents à la surface du CV [33-35]. Pour cette raison, aucune procédure 
d’activation n’est appliquée dans le cas d’une électrode en CV. Cette dernière est simplement 
conditionnée en la plaçant dans le milieu électrolytique quelques minutes avant utilisation.  
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Même s’ils ne font pas partie des espèces oxydantes les plus réactives dans la chaîne 
respiratoire, l’oxygène (O2) et le peroxyde d’hydrogène (H2O2) sont deux précurseurs 
moléculaires des espèces réactives de l’oxygène (ERO). Leur détection et leur dosage en 
milieu neutre constituent donc des étapes importantes dans le cadre de l’analyse en biologie 
clinique. Plusieurs méthodes analytiques, plus ou moins abouties et instrumentalisées suivant 
leur époque, ont été testées dans cet objectif : dosages volumétrique, analyse spectrométrique, 
séparation chromatographique, technique électrochimique. Le nombre d’études qui leur sont 
consacrés est toutefois sans commune mesure avec celles visant d’autres applications. A titre 
de comparaison, le nombre total de publications dont le titre a trait aux piles à combustibles 
qui impliquent la réduction de l’oxygène en milieu acide ou basique, dépasse les 800 
références depuis 1975 (SciFinder). La première partie de ce troisième chapitre s’attache à 
présenter ces techniques analytiques de détection du dioxygène dissous et du peroxyde 
d’hydrogène. Un point est fait concernant les mécanismes de réduction électrochimique de 
l’oxygène et d’oxydation du peroxyde d’hydrogène. Les résultats expérimentaux sont ensuite 
détaillés. Ces expériences ont permis d’atteindre les coefficients de transfert de charge des 
deux réactions d’électrode et d’appréhender le dosage des deux espèces, de manière 
indépendante ou simultanée. Seuls les matériaux d’électrode non modifiés (or et carbone 
vitreux) sont considérés dans ce chapitre. Les données obtenues serviront d’élément de 
comparaison par rapport aux électrodes fonctionnalisées par les nanoparticules d’or, qui font 
l’objet du quatrième et dernier chapitre. 




II. Etat de l’art des méthodes de dosage de l’oxygène et du peroxyde d’hydrogène 
1. Différentes méthodes (hors électrochimie) de dosage de O2 et de H2O2 
Parce que l’oxygène et, dans une moindre mesure, le peroxyde d’hydrogène 
interviennent dans de nombreux métabolismes biochimiques, plusieurs techniques 
instrumentales et méthodes de dosage ont été développées pour la détection et la 
quantification de ces deux molécules. Les paragraphes qui suivent décrivent les plus 
mentionnées dans la bibliographie. 
a. Méthodes de dosage de O2 
De nombreuses méthodes analytiques existent pour la détection et la quantification du 
dioxygène. En phase gazeuse, les capteurs de gaz sont les outils privilégiés. En phase liquide, 
les deux méthodes les plus utilisées sont la méthode de Winkler et l’oxymètre. 
i. La méthode de Winkler 
Le protocole de ce dosage en retour du dioxygène dissous [1] a été mis au point en 1888 
par Lajos Winkler (1863-1939) durant sa thèse. Il est constitué de 4 étapes : 
- Formation d’hydroxyde de manganèse (III) par oxydation de l’hydroxyde de 
manganèse (II) par le dioxygène en milieu basique (réaction III.1) 
réaction III.1  4 Mn(OH)2 (s) + O2 (dissous) + 2 H2O → 4 Mn(OH)3 (s) 
- Dissolution des ions manganèses (III) par acidification de la solution (réaction III.2) 
réaction III.2  Mn(OH)3 (s) + 3 H3O
+ → Mn3+ + 6 H2O 
 
 




- Addition d’ions iodure I- en excès, oxydés en ions triiodure I3
- par le manganèse (III) 
(réaction III.3) 
réaction III.3  2 Mn3+ + 3 I- → 2 Mn2+ + I3
- 
- Dosage des ions triiodure par une solution titrante de thiosulfate de sodium (réaction 
III.4) 
réaction III.4  I3
- + 2 S2O3
2- → S4O6
2- + 3 I- 
D’une mise en œuvre relativement simple, ce dosage présente l’inconvénient majeur de 
reposer une méthode destructrice de l’échantillon. Il est donc essentiellement utilisé pour des 
analyses à l’échelle du laboratoire ou en chimie des solutions. 
ii. Oxymètre 
Un oxymètre est un appareil de mesure de la concentration du dioxygène dissous dans 
un mélange gazeux ou liquide. Il est utilisé dans les laboratoires d’analyses physico-
chimiques mais également dans le suivi de procédés de fabrication. Les oxymètres principaux 
concernent :  
- l’oxymètre à pile à combustible : son mode de fonctionnement est basé sur le principe 
d’une pile qui utilise le dioxygène de la solution à analyser comme combustible. 
- l’oxymètre à détection de luminescence, où la concentration en dioxygène est 
directement proportionnelle au déphasage de luminescence entre un rayonnement 








- l’oxymètre colorimétrique. Il est le plus utilisé en analyse biomédicale pour 
déterminer la concentration du dioxygène dissous dans le sang. Deux faisceaux 
lumineux sont envoyés sur l’échantillon : l’un dans le domaine spectral du rouge 
(absorbé par la déoxyhémoglobine), l’autre dans le domaine de l’infrarouge (absorbé 
par l’oxyhémoglobine). Le faisceau non absorbé est recueilli sur une cellule 
photoélectrique (Figure III.1). La concentration d’oxygène dans le sang est déduite de 
la différence d’intensité entre les faisceaux incident et transmis [2-6]. 
 
Figure III.1. Schéma d’un oxymètre utilisé en médecine 
 




b. Méthodes de dosage de H2O2 
Il existe de nombreuses méthodes de dosage de H2O2. Elles peuvent être classées en 4 
catégories : dosages volumétrique, spectrophotométrique, par fluorescence et par 
chimiluminescence. Le type de détection, la méthode employée et le protocole opératoire de 
chacune d’entre elles sont précisés dans le tableau III.1. Simples à mettre en œuvre, peu 
onéreux et impliquant peu de matériel, les dosages volumétriques sont aussi les moins précis 
puisqu’ils présentent une incertitude au mieux égale à 0,5% (tenant compte en particulier de 
l’incertitude sur le volume équivalent).  Ils ne peuvent donc être envisagés que pour l’analyse 
de solutions concentrées. Un gain important de précision est obtenu en utilisant les méthodes 
spectrophotométriques, pour lesquelles la limite de quantification est abaissée jusqu’à 0,1 
mg.L-1 (soit 6.10-4 mol.L-1). Enfin les deux techniques les plus sensibles sont la fluorescence 
et la chimiluminescence qui permettent d’atteindre des limites de détections de l’ordre de 50 
µg.L-1 (soit 1,5.10-6 mol.L-1) pour les plus sensibles d’entre elles. 
L’une des méthodes les plus utilisées repose sur la détection par spectrophotométrie 
d’un complexe peroxotitane en milieu acide. Celui-ci résulte de la réaction entre le peroxyde 
d’hydrogène et un complexe de titane-oxalate (K2TiO[C2O4]2 ● 2 H2O). Le complexe formé, 
de couleur jaune, présente une absorbance maximale pour une longueur d’onde λ = 400 nm. 
La limite de détection est proche de 100 µg.L-1 (soit 3.10-6 mol.L-1) [7]. 
Quelle que soit la méthode retenue, le protocole analytique repose sur l’enchainement 
d’au moins deux réactions chimiques et/ou biochimiques. Aucune des méthodes du tableau 
III.1 n’est sans réactif et ne peut donc être candidate pour des analyses in vivo. Dans ce 
contexte, quel peut être alors l’apport des techniques électrochimiques ?  
 
 








Mécanisme et conditions de détection 
Dosage volumétrique 
Iodométrique 1 – 60 g/L 
Oxydation de I- en I3
-, titration avec du 
thiosulfate et de l'amidon 
Permanganate 2,5 - 700 g/L 
Réduction du permanganate en ion 
manganèse 
Sulfate cérique 10 – 130 g/L 
Avec l'indicateur ferroine, titration 
jusqu'au bleu pale 
Spectrophotométrique 
Carbonate de Cobalt ≤ 0,1 mg/L 
Formation d'un complexe entre Co3+ et le 
carbonate absorbant en UV (λ=260nm) 
Iodométrique 0,05 - 10 mg/L 
Oxydation de I- en I3
- avec un catalyseur 
molybdate à pH=5 (λ=351nm) 
Oxalate de Titane 0,1 - 50 mg/L 




0,1 - 10 mg/L 
Oxydation du leuco-crystal violet par 
H2O2 en présence de peroxydase 
(λ=596nm) 
Peroxydase - DPD 0,02 - 10 mg/L 
Oxydation du DPD par H2O2 en présence 
de peroxydase (λ=551nm) 
Cuivre - DMP 0,03 - 10 mg/L 
Réduction de Cu(II) et formation du 
complexe Cu(0)-DMP (λ=454nm) 
Peroxovanadium 4 - 10 mg/L 





> 0,001 mg/L 
Oxydation de la POHPAA par H2O2 
catalysée par la peroxydase (λ=400nm) 
Peroxydase - 
Scopoletine 
> 0,00005 mg/L 
Oxydation de la scopletine par H2O2 
catalysée par la peroxydase (λ=395nm) 
Chimiluminescence Luminol > 0,0002 mg/L 
Décomposition du luminol par H2O2 en 
présence de cobalt ou de cuivre. Détection 
de la luminescence du produit de 
décomposition 
 
Tableau III.1 Différentes méthodes de dosage de H2O2 [8-13]. DPD : N,N-diethyl p-
phenylenediamine ; DMP : 2,9-diméthyl-1,10-phénanthroline ; POHPAA : acide p-
hydroxyphenylacétique. 
2. Apport de l’électrochimie pour le dosage de O2 et de H2O2 
a. Un peu d’histoire 
C’est en 1897 qu’est évoquée pour la première fois la réduction électrochimique de 
l’oxygène, grâce aux travaux de W. Nernst et son assistant H. Daneel publiés dans la revue Z 
Elektrochem. Leurs premiers essais démontrèrent l’existence d’un transfert de charge entre les 




molécules d’oxygène dissous et des métaux inertes [14]. H. Daneel tenta ensuite d’appliquer 
cette découverte à la détection de l’oxygène en milieu biologique, mais fut confronté à un 
problème majeur de chute du signal, l’état de surface des électrodes étant fortement perturbé 
par la présence des protéines. 
La recherche sur la détection de l’oxygène dissous va faire un pas décisif avec la mise 
au point accidentelle de la goutte tombante de mercure par J. Heyrovsky à Prague en 1922. 
Quatre ans plus tard, il applique la polarographie à la détection de l’oxygène en biologie 
[15,16]. C’est également avec cette méthode que Baumberger effectue en 1942 des mesures 
précises de la pression d’O2 dans le plasma séparé de façon anaérobie du sang des patients 
[17]. 
Ces méthodes conventionnelles de détection du dioxygène dissous dans le sang 
connaissent un bouleversement important dans les années cinquante. Les travaux 
mondialement connus de Leland Clark (1918-2005) donnent naissance en 1956 à la première 
« sonde de Clark » qui s’affranchit de l’utilisation du mercure [18]. Clark développa ensuite 
de nombreuses électrodes à membranes, aujourd’hui largement commercialisées. 
L’année 1968 marque l’apparition du terme « ORR » (oxygen reduction reaction), à 
l’occasion de la publication de trois articles consécutifs relatifs à la réduction du dioxygène 
dissous [19-21]. Le nombre de publications titrant sur cette famille de réactions évolue 
aujourd’hui de manière exponentielle (Figure III.2). 





Figure III.2 Evolution du nombre d’articles comprenant « oxygen reduction reaction » dans 
leur titre (source SciFinder). 
Le peroxyde d’hydrogène a été découvert pour la première fois par Louis Jacques 
Thénard en 1818 [22] en faisant réagir du peroxyde de baryum avec de l’acide nitrique 
(réaction III.5). 
réaction III.5  BaO2 + 2 HNO3 → H2O2 + Ba(NO3)2 
La forme libre du peroxyde d’hydrogène n’est découverte qu’en 1894 par Richard 
Wolffenstein par distillation sous vide. Il a notamment mis en valeur l’action de H2O2 sur des 
quinolines et des bases pipéridines [23,24]. Il faut attendre la toute fin du XIXème siècle pour 
que sa formule soit clairement établie par Petre Melikishvili. Au début du XXème siècle, les 
applications en médecine se multiplient et le peroxyde d’hydrogène est reconnu comme étant 
un bon antiseptique [25]. 
A l’heure actuelle, les scientifiques s’intéressent à la détection et au dosage du peroxyde 
d’hydrogène in vivo à l’échelle cellulaire [26]. Une des voies de recherche concerne 
l’élaboration de biocapteurs électrochimiques qui intègrent des enzymes comme couche de 


























reconnaissance moléculaire [27-30]. C’est notamment le cas de la catalase qui catalyse la 
décomposition de H2O2 en O2 et en eau, selon la réaction III.6 :  
réaction I.29       
        
              
b. Mécanisme de réduction électrochimique de O2 
 La réduction du dioxygène dissous est l’une des réactions électrochimique les plus 
étudiées [31]. Il faut dire qu’elle est encore à ce jour considérée comme étant la plus 
importante réaction électrocatalytique par le rôle central qu’elle joue dans de nombreux 
secteurs : stockage et conversion de l’énergie, procédés industriels, corrosion… Le domaine 
d’application qui fait actuellement l’objet du plus grand nombre d’études est certainement les 
piles à combustibles [32], pour lesquelles les travaux sont menés quasi exclusivement à pH 
acide ou basique. 
L’intérêt de comprendre et de maîtriser parfaitement cette réaction électrochimique a 
suscité de nombreuses études, tant du point de vue de la cinétique de transfert de charge que 
du mécanisme réactionnel. Pour autant, les résultats sont sujet à controverse [33]. La raison 
principale est que de nombreux paramètres jouent un rôle sur le chemin réactionnel : nature et 
état de surface du matériau d’électrode, nature et concentration de l’électrolyte, pH et 
température de la solution, concentration de l’oxygène dissous, fonctionnalisation de 
l’interface… Au final, chaque étude est spécifique et difficilement comparable aux autres, ce 
qui rend le travail de synthèse particulièrement délicat et ne permet pas de dégager une 
tendance unique. 
La figure III.3 rassemble les mécanismes de réduction multiélectroniques de l’oxygène 
dissous les plus évoqués dans la bibliographie. Parmi eux, celui proposé par A. Damjanovic 
[34] est souvent repris dans la majorité des études réalisées en solutions aqueuses [35-39]. 
Deux voies sont proposées [40]. La voie directe, réalisée en milieu acide (réaction III.7) ou en 




milieu basique (réaction III.8) implique l’échange de 4 électrons. Elle n’est observée que sur 
certains métaux (comme le platine) sur lesquels il est possible de rompre la liaison O-O très 
stable, l’énergie de dissociation nécessaire pour cela atteignant 494 kJ.mol-1 [31].  
réaction III.7  O2 + 4 H
+ + 4 e- → 2 H2O   E° = 1,229V/ESH 
réaction III.8  O2 + 2 H2O + 4 e
- → 4 OH-   E° = 0,401V/ESH 
 
Figure III.3 Mécanismes de réduction de O2 proposés par (a) Damjanovic et al. [34], (b) 
Wroblowa et al. [41], (c) Appleby et al. [42], (d) Zurilla et al. [43] et (e) Bagotskii et al. [44]. 
La voie indirecte (réaction III.9) induit le transfert de 2 électrons et la production de peroxyde 
d’hydrogène comme intermédiaire réactionnel. En milieu acide, la réaction s’écrit : 
réaction III.9  O2 + 2 H
+ + 2 e- → H2O2   E° = 0,67/ESH 




L’énergie de dissociation de H2O2 étant beaucoup plus faible (146 kJ.mol
-1) [31], le peroxyde 
d’hydrogène peut aisément subir à son tour une réduction biélectronique (réaction III.10) ou 
une dismutation (réaction III.11) : 
réaction III.10  H2O2 + 2 H
+ + 2 e- → 2 H2O   E° = 1,77/ESH 
réaction III.11  2 H2O2 → 2 H2O + O2 
En solution basique la réaction III.12 : 
réaction III.12  O2 + 2 H2O + 2 e
- → HO2
- + OH-  E° = -0,065/ESH 
est suivie de l’une des deux réactions de réduction électrochimique ou de décomposition 
chimique : 
réaction III.13  HO2
- + H2O + 2 e
- → 3 OH-   E° = 0,867/ESH 
réaction III.14  2 HO2
- → 2 OH- + O2 
Dans certaines conditions opératoires, il est possible d’identifier la première étape de 
transfert de charge monoélectronique, donnant lieu à la formation du radical anion superoxyde 
O2
●-. C’est notamment le cas avec une électrode de carbone vitreux recouverte de fonctions 
quinoniques : le voltammogramme cyclique tracé en milieu NaCl à 3,5% révèle trois vagues 
de réductions (Figure III.4) [45]. 
Le mécanisme de Damjanovic est le support de nombreux travaux concernant 
l’influence du matériau d’électrode sur la cinétique de transfert de charge. Le platine [28], l’or 
[46,47] et le carbone vitreux [22] sont les matériaux les plus utilisés. Le platine est considéré 
comme étant le meilleur matériau en milieu acide tandis que l’or, particulièrement la face 
cristallographique (100), est à privilégier en solution alcaline [46]. Quant au carbone vitreux, 




sa faible porosité et sa bonne stabilité chimique en font un matériau de choix pour des 
applications électroanalytiques [48].  
Sur électrodes non modifiées, les études sont le plus souvent réalisées en milieu 
fortement acide ou basique. En milieu neutre, quelques travaux ont été menés, en nombre très  
restreint, le plus souvent avec des matériaux d’électrodes modifiés. Ils seront précisés dans le 
chapitre 4. 
 
Figure III.4 Voltammogramme cyclique tracé dans une solution de NaCl 3,5% avec une 
électrode de carbone vitreux avant (a) et après (b) formation de quinones en surface par 
polarisation anodique à E = 3,2V pendant 120 s [45]. 
c. Mécanisme d’oxydation électrochimique de H2O2 
Comme pour l’oxygène dissous, le mécanisme d’oxydation électrochimique du 
peroxyde d’hydrogène a été étudié en milieu acide ou basique. Le chemin réactionnel dépend 
beaucoup de la nature du matériau d’électrode. Le platine est de loin le matériau le plus utilisé 
[49-52], bien qu’il constitue un cas particulier puisqu’il catalyse la dismutation du peroxyde 
O2 → O2
●- O2
●- → H2O2 
H2O2 → H2O 




d’hydrogène. L’oxydation de H2O2 a aussi été étudiée sur des électrodes d’or [53,54] et 
d’argent [55], mais il convient de noter que le nombre de références traitant du mécanisme de 
cette réaction est relativement faible. 
 Sur une électrode d’or en milieu acide, Bianchi et al. ont montré que l’oxydation du 
peroxyde d’hydrogène passe par un processus indirect impliquant un oxyde d’or adsorbé sur 
l’électrode selon [54] : 
Au-Oads + H2O2 → Au + H2O + O2 
Ce mécanisme est supporté par le fait que le potentiel d’oxydation de H2O2 en milieu acide est 
très proche de celui auquel débute l’oxydation de la surface d’or. 
 Le mécanisme d’oxydation de H2O2 a aussi été étudié sur électrode de carbone vitreux, 
mais dans une moindre mesure que sur or ou platine. Les travaux de Westbroek et 
Temmerman ont ainsi mis en évidence l’influence du pH de solutions alcalines [56]. Deux 
mécanismes compétitifs sont proposés, qui ne diffèrent que par la nature de la quatrième 
étape : 
Mécanisme A Mécanisme B 
  




Plus récemment, Li et al. ont étudié l’oxydation de H2O2 sur une électrode de carbone 
vitreux fonctionnalisée par des nanoparticules de platine et des nanotubes de carbone [55]. Il 
est ainsi montré que cette réaction a lieu sur les nanoparticules métalliques et est contrôlée par 
la diffusion de H2O2 au travers des nanotubes de carbone. 
Le nombre et la nature des réactions successives du mécanisme dépendent également 
de l’état de surface et du traitement imposé à l’électrode. Un exemple particulièrement 
évocateur est tiré des travaux de l’équipe de Kauffmann et concerne l’oxydation du peroxyde 
d’hydrogène sur électrode d’or massif [57,58]. La Figure III.5 montre l’effet du traitement de 
la surface aux ultrasons sur la réponse électrochimique. En absence de traitement, deux pics 
d’oxydation distincts situés à +0,49V et +0,87V sont observés, le premier dépendant 
fortement de la présence ou non d’espèces adsorbées à la surface de l’électrode. Ce pic 
semble favorisé par la présence d’hydroxyde d’or en surface. Le traitement aux ultrasons a 
pour effet d’éliminer le premier pic alors que le second voit son courant augmenter. 
 
Figure III.5 Voltammogramme cyclique d’une solution de H2O2 à 1.10
-2mol L-1 dans un 
tampon phosphate à pH = 7,4 avec une électrode d’or massif. r = 40mV.s-1. Tracé avant 
sonication (trait plein) et tracé après sonication (trait pointillé) [57]. 





Comparativement au nombre de travaux menés à pH acide ou basique, les études 
cinétiques et mécanistiques concernant la réduction électrochimique de l’oxygène et 
l’oxydation du peroxyde d’hydrogène en milieu neutre sont relativement rares. C’est tout 
particulièrement vrai dans le cas où ces réactions sont réalisées sur des matériaux d’électrode 
non modifiés (les études impliquant des interfaces fonctionnalisées sont traitées au chapitre 
4). Or, la détermination des paramètres cinétiques (coefficients de transfert et constantes de 
vitesse cathodique et anodique, respectivement) est tout aussi importante que la mise au point 
de méthodes de dosage de ces deux molécules, notamment dans le domaine biomédical où 
l’oxygène et, dans une moindre mesure, le peroxyde d’hydrogène sont associés à des 
processus physiologiques majeurs (métabolisme énergétique, stress oxydant…). Avant de 
déterminer l’influence de la fonctionnalisation d’électrode par des nanoparticules d’or, il a 
semblé nécessaire de mener une étude cinétique des deux réactions sur les matériaux d’or et 
de carbone vitreux non modifiés (Au et CV). C’est l’objet des expériences qui suivent.  
III. Etude cinétique de réduction de O2 sur matériaux non modifiés (Au, CV et Pt) 
1. Voltammétrie à l’état stationnaire. Influence du matériau d’électrode 
La Figure III.6 reporte les courbes intensité-potentiel enregistrées à l’état stationnaire 
avec une électrode à disque tournant d’or et de carbone vitreux dans une solution aqueuse 
NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). Cette solution a été choisie car elle se 
rapproche de la composition ionique sanguine. Lorsque la solution est désaérée (courbes en 
trait pointillé), aucun signal cathodique apparaît, exceptées les branches exponentielles 
correspondant à la réduction du solvant. Les courants observés sur chaque électrode avec la 
solution aérée résultent donc de la réduction de l’oxygène. 




Sur  électrode de carbone vitreux (courbe rouge), deux vagues de réduction, d’amplitude 
semblable, sont clairement visibles. Elles correspondent à la réduction de l’oxygène en 2 
étapes biélectroniques, avec formation du peroxyde d’hydrogène comme intermédiaire 
réactionnel. Leurs potentiels de demi-vague sont nettement distincts, i.e. -0,85V et -1,35V, 
respectivement, ce qui procure une bonne sélectivité. Il faut cependant noter que la réduction 
du peroxyde d’hydrogène est très proche de celle du solvant, et que le courant limite 
correspondant n’est pas complètement établi. Les expériences ont d’ailleurs montré que cette 
seconde vague est souvent absente lorsque la courbe est tracée avec une électrode 
insuffisamment polie. Sur électrode d’or, il est plus difficile de distinguer les deux réactions 
consécutives, la différence entre les deux potentiels de demi-vague étant réduite à ΔE1/2 = 
0,33V. En conséquence, le palier de diffusion de la première vague ne peut être défini avec 
précision. En revanche, la surtension cathodique à appliquer pour que débute la réduction de 
l’oxygène est plus faible que sur carbone vitreux (  = -0,20V contre -0,45V), ce qui témoigne 
d’une différence notable de cinétique de transfert de charge sur les deux matériaux. 
Des expériences similaires ont été réalisées sur une électrode à disque tournant de platine. 
La figure III.7 montre le voltammogramme linéaire obtenu (courbe rouge). Contrairement aux 
deux précédents matériaux d’électrode utilisés, une seule vague cathodique est observée, avec 
un potentiel de demi-vague proche de -0,1 V/Ag/AgCl/KClsat. La réduction de l’oxygène 
s’effectue ici en une seule étape impliquant directement 4 électrons, avec la formation d’eau 
sans intermédiaire réactionnel détectable. Ce résultat est la conséquence des propriétés 
catalytiques du platine vis-à-vis de la décomposition du peroxyde d’hydrogène (réaction 
III.15) : 
réaction III.15         
  
           
 





Figure III.6 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) avec une électrode à disque tournant d’or massif (courbe verte) et de 
carbone vitreux (courbe rouge). Courbe en trait plein : solution aérée ; courbe en trait 
pointillé : solution désaérée. r = 1 mV.s-1. ω = 1500 tr.min-1. 
Pour visualiser clairement cette dismutation du peroxyde d’hydrogène, la même 
électrode de platine (diam = 2 mm) est laissée au contact d’une solution désaérée de H2O2 à 
2.10-4 mol.L-1, de volume 30 mL. Deux courbe intensité-potentiel sont tracées en réduction à 
12h d’intervalle (figure III.7, courbes verte et bleue). Malgré un rapport surface d’électrode / 
volume de solution défavorable (7.10-3 cm-1), le courant limite de réduction diminue 
nettement (-43% à -0,7V). Le platine n’est donc pas un bon candidat pour la détection et le 

















H2O2 → H2O 
O2 → H2O2 





Figure III.7 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant de 
platine (diam = 2 mm) dans une solution désaérée (courbe noire) et aérée de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) (courbe rouge) et dans 30 mL d’une solution désaérée de H2O2 
à 2.10-4 mol.L-1 avant (courbe verte) et après 12h de contact (courbe bleue). r = 1 mV.s-1.     
ω = 1500 tr.min-1.  
2. Contribution de la réduction du peroxyde d’hydrogène 
La courbe intensité-potentiel tracée à l’état stationnaire avec une électrode d’or (figure 
III.6) montre que l’oxygène et le peroxyde d’hydrogène sont réduits à des potentiels 
relativement proches. Par conséquent, les deux réactions contribuent simultanément au 
courant cathodique sur une large plage de potentiel. L’objectif de la présente étude étant de 
déterminer les paramètres cinétiques de réduction de l’oxygène, il est auparavant nécessaire 
d’évaluer la contribution du peroxyde d’hydrogène au courant total mesuré et, suivant son 






















H2O2 (1er scan) 
H2O2 (après une nuit) 




voltammogrammes linéaires sont tracés dans une solution de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4), en absence et en présence de H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 (figure III.8). Cette 
concentration a été choisie de telle sorte que les vitesses de réduction du peroxyde 
d’hydrogène à l’électrode soit le plus possible similaires. Il est clair que les deux situations ne 
sont pas identiques. Dans le premier cas, la réaction électrochimique s’effectue en l’absence 
de transport de matière, car le peroxyde d’hydrogène est produit à la surface de l’électrode par 
réduction biélectronique de O2. 
La vitesse de balayage des potentiels utilisée étant conséquente (50 mV.s-1), on peut 
raisonnablement considérer que la quantité de H2O2 qui repart en solution est négligeable. 
Lorsque H2O2 est présent en solution, la réaction électrochimique implique en revanche la 
diffusion de l’espèce en solution. Pour autant, la figure III.8 montre que, dans le domaine de 
potentiel correspondant à la réduction de l’oxygène à 2 électrons (entre 0V et -0,40V, courbe 
bleue), le courant de réduction de H2O2 n’est pas nul. Il représente 9% du courant total mesuré 
au potentiel de pic de réduction de O2 (E = -0,28V) et ne peut donc être a priori négligé. 
 





Figure III.8 Voltammogrammes linéaires tracés avec une électrode d’or massif dans une 
solution aérée (courbe bleue) et désaérée (courbe rouge) de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) et une solution désaérée contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 (courbe verte). 
r = 50 mV.s-1. 
Afin de s’affranchir de la contribution du peroxyde d’hydrogène au courant cathodique, 
le voltammogramme enregistré avec la solution aérée de NaCl-NaHCO3 (Figure III.8, courbe 
bleue) a été retracé dans le domaine de potentiel compris entre 0 et -0,4V, après avoir 
soustrait le courant correspondant à la réduction du peroxyde d’hydrogène (courbe verte). 
Ainsi, seul le courant résultant de la première étape de réduction biélectronique est conservé. 
La figure III.9 présente les voltammogrammes correspondants pour des vitesses de balayage 
de potentiel comprises entre 25 et 200 mV.s-1. Sur toutes les courbes, un seul pic de réduction 
de l’oxygène est présent. La figure III.10.A reporte l’évolution du courant de pic en fonction 























Solution désaérée + H2O2 (0,24 mM) 




accord avec la relation de Randles-Sevcik dans le cas d’un système irréversible pour lequel la 
réaction électrochimique est contrôlée par la diffusion en solution (équation II.10) : l’intensité 
du pic varie avec la racine carrée de la vitesse de balayage. 
équation II.10             
   β
 
    
 
     
 
       
 
   
 
Figure III.9 Voltammogrammes linéaires tracés avec une électrode d’or massif dans une 
solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) à diverses vitesses de 
balayage des potentiels. Les courbes sont obtenues après soustraction du courant mesuré 
avec la même solution désaérée contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1.  
La pente de la droite (4,34.10-4 A.cm-2.V-1/2.s1/2) permet d’avoir une première estimation 
du coefficient de transfert cathodique β. Considérant un nombre d’électrons échangés n = 2, le 
coefficient de diffusion de l’oxygène dissous égal à 1,97.10-5 cm2.s-1 [59,60] et sa 



























que le potentiel du pic de réduction de l’oxygène varie linéairement avec le logarithme 
népérien de la vitesse de balayage. Il vérifie ainsi la relation de Nicholson-Shain applicable à 
un système redox irréversible (équation II.12). 
équation II.12      °
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Les expériences ayant été réalisées à 20°C, la pente de la droite (-0,07V) permet là aussi 
d’estimer le coefficient de transfert cathodique à β = 0,16. 
  
 
Figure III.10. (A) Variation du courant de pic de réduction de l’oxygène en fonction de la 
vitesse de balayage des potentiels (■) ; en fonction de la racine carrée de la vitesse de 
balayage (♦). (B) Variation du potentiel de pic de réduction de l’oxygène en fonction du 
logarithme népérien de la vitesse de balayage des potentiels. Les données sont issues des 
voltammogrammes de la figure III.9.  
Une campagne d’expériences similaires a été menée avec une électrode de carbone 
vitreux. La figure III.11 montre les voltammogrammes linéaires tracés dans la solution de 
NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4), en absence (courbe bleue) et en présence 
(courbe verte) de H2O2 à 2,4.10
-4mol.L-1.  
y = -434.25x - 39.712 
R² = 0.9984 
y = -699.65x - 100.48 

















r ou r-1/2 (V.s-1 ou V1/2.s-1/2) 
y = -0.0771x - 0.4797 
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Figure III.11 Voltammogrammes linéaires tracés avec une électrode de carbone vitreux dans 
une solution aérée (courbe bleue) et désaérée (courbe rouge) de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) et une solution désaérée contenant H2O2 à 2,4.10
-4mol.L-1. r = 50 mV.s-1. 
Dans le domaine de potentiel correspondant à la réduction biélectronique de l’oxygène à 
2 électrons (entre 0V et -1,0V), le courant enregistré avec la solution désaérée de H2O2 est 
identique au courant résiduel. La contribution de H2O2 au courant cathodique mesuré avec la 
solution aérée est donc nulle. Ce résultat ne fait d’ailleurs que conforter les courbes intensité-
potentiel tracées à l’état stationnaire (figure III.6) qui ont clairement montré que les deux 
réactions de réduction biélectronique de O2 et de H2O2 sont sélectives sur ce matériau. Le 
voltammogramme enregistré avec la solution électrolytique aérée (courbe bleue) montre en 




















Solution désaérée + H2O2 (0,24mM) 
O2 → H2O2 




L’enregistrement des courbes à plusieurs vitesses de balayage a permis d’examiner la 
variation du courant et du potentiel de ce pic. Les résultats sont reportés à la figure III.12.A et 
III.12.B, respectivement.  
  
Figure III.12 (A) Variation du courant de pic de réduction de l’oxygène sur une électrode de 
carbone vitreux en fonction de la vitesse de balayage des potentiels (■) ; en fonction de la 
racine carrée de la vitesse de balayage (♦). (B) Variation du potentiel de pic de réduction de 
l’oxygène en fonction du logarithme népérien de la vitesse de balayage des potentiels. Les 
données sont issues du voltammogramme (courbe bleue) de la figure III.11 tracé à plusieurs 
vitesses de balayage. 
Ils sont analogues à ceux observés sur l’électrode d’or et vérifient les relations de 
Randles-Sevcik (équation II.12) et de Nicholson-Shain (équation II.13) dans le cas d’un 
système irréversible  pour lequel le mécanisme de la réaction électrochimique intègre une 
étape de transport de matière. Les pentes des deux droites (4,33.10-4 A.cm-2.V-1/2.s1/2 et -
0,035V, respectivement) permettent d’estimer par deux voies le coefficient de transfert 
cathodique pour la réduction de l’oxygène. On obtient β = 0.23 et 0.37, respectivement. Ces 
valeurs ne constituent que des données préliminaires, qu’il faut confirmer désormais par une 
étude spécifique. 
y = -433.79x - 14.38 
R² = 0.9999 y = -868.52x - 60.523 
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3. Détermination des paramètres cinétiques 
Le coefficient de transfert de charge pour la réduction de l’oxygène est déterminé en 
appliquant les deux méthodes exposées au chapitre II : la méthode de Koutecky-Levich et la 
méthode de Tafel. Les protocoles opératoires étant les mêmes pour les deux électrodes, seules 
les expériences réalisées sur l’or sont présentées en détail. Les résultats obtenus sur carbone 
vitreux sont rassemblés en fin de paragraphe. 
a. Méthode de Koutecky-Levich 
La figure III.13 regroupe les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec 
une électrode à disque tournant d’or dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) avec plusieurs vitesses de rotation, comprises entre 500 et 3000 tr.min-1. 
L’allure des courbes est analogue à celle exposée à la figure III.6, avec deux vagues de 
réduction correspondant aux deux étapes successives de réduction biélectronique de O2 en 
H2O2 et de H2O2 en eau. Dans le domaine de potentiel compris entre le potentiel d’abandon 
(environ E = 0,05 V/Ag/AgCl/KClsat) et E = -0,15 V, le courant est indépendant de la vitesse 
d’agitation de la solution. Le transfert de charge est ici l’étape limitant la vitesse de la réaction 
électrochimique. Pour des surtensions cathodiques plus importantes, le courant augmente avec 
la vitesse de rotation de l’électrode. Toutefois, aucun des deux plateaux n’est complètement 
défini quelle que soit la vitesse de rotation adoptée. Ce résultat met clairement en évidence 
que les réactions suivent un mécanisme mixte où la vitesse est gouvernée par un couplage 
cinétique de transfert électronique – diffusion.  





Figure III.13. Courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire dans une solution 
NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec une électrode à disque tournant d’or 
massif. r = 1 mV.s-1. Vitesses de rotation de l’électrode comprises entre 500 et 3000 tr.min-1. 
Comme détaillé dans le chapitre II, le courant peut être exprimé selon la relation de 
Koutecky-Levich, comprenant une composante cinétique sans limitation par le transport de 
matière et une composante purement diffusionnelle (équation II.29) : 












La figure III.14 reprend les données expérimentales de la figure III.13, en portant 
l’inverse du courant d’électrolyse en fonction de l’inverse de la racine carrée de la vitesse de 
rotation de l’électrode. Une droite est obtenue pour chacun des neuf potentiels choisis, entre   
-0,10V et -0,36V, qui correspondent au domaine où la réduction de O2 suit un régime 





























Figure III.14 Relation de Koutecky-Levich appliquée à la réduction de O2 pour divers 
potentiels d’électrode. Les données expérimentales sont issues des courbes intensité-potentiel 
de la figure III.13.  
La pente de chaque droite (B            
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Figure III.15 Nombre d’électrons échangés pour la réduction de l’oxygène en fonction du 
potentiel de l’électrode d’or. (♦) Valeurs calculées à partir des courbes intensité-potentiel 
tracées dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) (figure III.13) ; (■) 
Valeurs obtenues après soustraction du courant cathodique enregistré avec une solution 
désaérée de H2O2 à 2,4.10
-4mol.L-1. 
Pour des potentiels supérieurs à -0,4 V, n est constant et proche de n = 2. Ce résultat est 
cohérent avec la réduction de l’oxygène en peroxyde d’hydrogène dans la première partie des 
courbes intensité-potentiel de la figure III.13. Le nombre d’électrons échangés a été 
également calculé pour des potentiels inférieurs, compris entre -0,4V et -1V. La figure III.15 
montre que n augmente progressivement jusqu’à atteindre n = 4 pour un potentiel de -0,85V, 
et correspond à la réduction de O2 en H2O. Les valeurs supérieures à n = 4 obtenues pour des 
potentiels inférieurs à -0,95V sont certainement dues à la réduction simultanée du solvant. 
Des calculs similaires ont également été effectués à partir des mêmes courbes intensité-
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enregistré, dans les mêmes conditions opératoires, avec une solution désaérée de H2O2 à 
2,4.10-4 mol.L-1. La courbe résultante (figure III.15, courbe rouge) montre que le nombre 
d’électrons échangés est relativement constant et égal à n = 2. Les valeurs légèrement 
supérieures observées entre les potentiels de -0,5V et -0,9V résultent certainement de la 
méthode imparfaite utilisée pour prendre en compte la contribution du courant de réduction du 
peroxyde d’hydrogène dans le courant global de réduction de l’oxygène, et non pas d’un 
mécanisme réactionnel plus complexe. 
L’ordonnée à l’origine de chacune des droites représentatives de la relation de 
Koutecky-Levich (figure III.14) correspond à l’inverse du courant cinétique en absence 
d’étape de transport de matière. Ce dernier est relié au potentiel d’électrode suivant l’équation 
II.30 : 
équation II.30                   
   °   
β    
   
 °  
β    
   
  
La figure III.16 reporte les valeurs obtenues à partir des courbes intensité-potentiel tracées 
dans la solution aérée de NaCl-NaHCO3 (courbe bleue) et après avoir ôté du courant total la 
contribution du courant de réduction de H2O2 (courbe rouge). On observe dans les deux cas 
une droite dont les pentes sont du même ordre de grandeur et permettent d’atteindre les 
valeurs du produit βn, respectivement égales à 0,36 et 0,33 à 20°C. En tenant compte du 
nombre d’électrons échangés dans le domaine de potentiel considéré (2,1 et 1,9 
respectivement, figure III.15), on obtient deux coefficient de transferts cathodiques similaires 
et égaux  à β = 0,17. 





Figure III.16 Variation du courant cinétique (en échelle logarithmique) de réduction de 
l’oxygène en fonction du potentiel de l’électrode d’or. (♦) Valeurs calculées à partir des 
courbes intensité-potentiel tracées dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – 
pH=7,4) (figure III.13) ; (■) Valeurs obtenues après soustraction du courant cathodique 
enregistré avec une solution désaérée de H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1. 
b. Méthode de Tafel 
Contrairement à la méthode de Koutecky-Levich, la détermination du coefficient de 
transfert de charge par la méthode de Tafel a le grand avantage de nécessiter le tracé d’une 
seule courbe intensité-potentiel. En considérant un régime cinétique mixte d’activation – 
diffusion, et en supposant négligeable la composante anodique du courant total, la relation de 
Butler-Volmer modifiée s’écrit : 
équation II.25.      
       
       
     °  
β    
   
  
y = -14.049x - 3.1419 
R² = 0.999 
y = -13.015x - 3.1761 

















L’inconvénient majeur de cette méthode est qu’il est indispensable de déterminer avec 
précision la valeur du courant limite. Or, si les deux réactions de réduction biélectronique de 
O2 et de H2O2 sont suffisamment sélectives sur carbone vitreux,  il n’en va pas de même pour 
l’or (figure III.6). Le plateau de diffusion n’étant pas dans ce cas clairement défini, le choix de 
la valeur de il,c peut s’avérer délicat et sa valeur relativement inexacte. 
La figure III.17 montre la représentation de Tafel des courbes intensités-potentiel 
tracées à la figure III.13 avec différentes vitesses de rotation de l’électrode d’or. Le courant 
limite est relevé au potentiel de -0,4V. Une variation linéaire est observée dans le même 
domaine de potentiel que celui révélé par le tracé des droites issues de la relation de 
Koutecky-Levich (figure III.14). Les pentes de ces droites sont très semblables et tout à fait 
logiquement indépendantes de l’agitation de la solution. On en déduit la valeur du coefficient 
de transfert βn, égal à 0,37 ± 0,01. Cette valeur est tout à fait en accord à celles obtenues par 
la méthode de Koutecky-Levich. 
 





Figure III.17 Représentation de Tafel des courbes intensité-potentiel tracées à l’état 
stationnaire dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec une 
électrode à disque tournant d’or massif à diverses vitesses de rotation (figure III.13).  
c. Bilan des résultats 
Les paramètres cinétiques de réduction de l’oxygène sur électrode d’or ont été déterminés 
dans d’autres solutions électrolytiques dont le pH est proche de la neutralité, en réalisant la 
même série d’expériences. Par ailleurs, la même stratégie d’étude a été suivie pour déterminer 
les paramètres sur carbone vitreux. Toutefois, la courbe intensité-potentiel de la figure III.6 a 
montré que les deux réductions biélectroniques de O2 et de H2O2 sont suffisamment sélectives 
sur ce matériau. Par conséquent les paramètres cinétiques de réduction de O2 ont été dans ce 
cas calculés uniquement à partir des courbes brutes, sans considérer une éventuelle 
contribution simultanée du peroxyde d’hydrogène. L’ensemble des résultats sont mentionnés 































y = -13.881x - 13.773 
y = -14.964x - 13.998 
y = -15.175x - 14.086 
y = -15.049x - 14.118 
y = -14.853x - 14.137 































chaque condition opératoire. Les résultats sont bien reproductibles, l’écart-type sur chaque 
valeur de βn étant au plus égal à 8% (exception faite de l’électrode d’or dans la solution NaCl 
pH 6,2). 
 NaCl 
0,1 mol.L-1  pH=6,2 
NaHCO3 
0,028 mol.L-1  pH=6,2 
NaCl-NaHCO3 




Tafel 0,43 ± 0,02 0,46 ± 0,02 0,49 ± 0,01 0,39 ± 0,03 
KL 0,34 ± 0,07 0,47 ± 0,04 0,49 ± 0,01 0,38 ± 0,01 
Moyenne 0,39 ± 0,05 0,47 ± 0,03 0,49 ± 0,01 0,39 ± 0,02 
Electrode CV 
Tafel 0,30 ± 0,01 0,31 ± 0,01 0,27 ± 0,01 0,25 ± 0,02 
KL 0,28 ± 0,02 0,30 ± 0,02 0,25 ± 0,02 0,23 ± 0,01 
Moyenne 0,29 ± 0,02 0,30 ± 0,01 0,26 ± 0,01 0,24 ± 0,02 
 
Tableau III.2 Valeurs des coefficients de transfert électronique βn pour la réduction du 
dioxygène dissous sur électrodes d’or et de carbone vitreux dans diverses solutions 
électrolytiques aérées. Les valeurs moyennes intègrent les résultats obtenus par les méthodes 
de Koutecky-Levich (KL) et de Tafel. 
Hormis cette interface électrochimique, les valeurs trouvées avec la méthode de 
Koutecky-Levich et la méthode de Tafel sont relativement proches les unes des autres. Cela 
confirme la validité du calcul par les deux approches. Par ailleurs, les valeurs obtenues sur 
électrode d’or massif sont systématiquement plus élevées que celles obtenues sur carbone 
vitreux. La différence n’est pas négligeable et peut atteindre près de 47% pour la solution de 
NaCl-NaHCO3 à pH = 6,5. Ce résultat renforce la pertinence de la modification de la surface 
de carbone vitreux par des nanoparticules d’or. Enfin, les coefficients de transfert cathodique 
obtenus avec l’électrolyte mimant la composition ionique sanguine (NaCl-NaHCO3 à 
0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) sont de 0,39 et 0,24 pour l’électrode d’or massif et de carbone 
vitreux, respectivement. Ces valeurs serviront de références pour évaluer l’effet des 
nanoparticules d’or sur la cinétique de réduction de l’oxygène (chapitre 4). Cette étude 




cinétique sur électrode non modifiée a fait l’objet d’une publication dans l’International 
Journal of Electrochemical Science 8 (2013) 12643 - 12657 [61]. 
Le tableau III.3 rapporte les valeurs de coefficients de transfert mentionnées dans la 
bibliographie pour la réduction de l’oxygène sur électrodes d’or et de carbone vitreux non 
modifiées.  
Référence Electrode Electrolyte βn 
[62] Au H2SO4 (0,5 mol L
-1) 0,20 
[63] Au NaOH (0,1 mol L-1) 0,49 
[64] Au NaOH (0,1 mol L-1) 
Au(111) 0,34                                     
Au (322) 0,38 
[65] Au H2SO4 (0,5 mol L
-1) 0,49 
[66] Au H2SO4 (0,5 mol L
-1) 0,52 
[35] CV H2SO4 (0,5 mol L
-1) 0,42-0,45 
[67] CV NaOH (0,1 mol L-1) 0,48 
 
Tableau III.3 Valeurs des coefficients de transfert électroniques βn pour la réduction de O2 
sur électrodes non modifiées, relevées dans la bibliographie. 
Ces résultats présentent une assez grande dispersion, certainement parce qu’ils ne sont 
pas obtenus exactement dans les mêmes conditions opératoires. Ils illustrent bien le fait que la 
cinétique d’une même réaction électrochimique dépend de multiples paramètres, comme la 
nature et la concentration de l’électrolyte support, le pH, la nature du substrat, la 
température… Cette dispersion rend les analyses comparatives relativement hasardeuses. On 
peut néanmoins noter que les valeurs de βn obtenues avec l’électrode de carbone vitreux et à 
pH neutre sont systématiquement inférieures à celles rencontrées dans la bibliographie pour 
des milieux acide ou basique, alors que celles déterminées sur or sont dans la gamme de 
valeurs déjà publiées. Cette difficulté à pouvoir s’appuyer sur des données bibliographiques 
reprenant les mêmes conditions expérimentales justifie l’étude entreprise  dans le cadre de 
cette thèse. 




IV. Etude cinétique de l’oxydation de H2O2 sur matériaux non modifiés (Au et CV) 
1. Détermination des conditions opératoires 
Même si elle est dédiée à la réduction de l’oxygène, l’étude précédente a également fourni 
des enseignements quant à la réactivité électrochimique du peroxyde d’hydrogène à pH neutre 
sur les trois matériaux d’électrode utilisés. Les résultats ont en effet montré : 
- que le platine catalyse la dismutation de H2O2, ce qui condamne son implication tant 
pour la détection et le dosage de l’espèce que pour l’étude cinétique de la réaction 
d’électrode. 
- que la réduction du peroxyde d’hydrogène sur carbone vitreux a lieu à des potentiels 
proches de celui de la réduction du solvant (figure III.6). Les expériences répétées ont 
d’ailleurs montré que la réponse électrochimique est généralement absente ou 
détériorée lorsque la courbe est tracée avec une électrode insuffisamment bien polie. 
- que la seule mesure du courant de réduction du peroxyde d’hydrogène sur électrode 
d’or ne permet pas de distinguer la contribution du peroxyde d’hydrogène formé à 
l’électrode via la réduction de l’oxygène de celle de H2O2 éventuellement présent dans 
le milieu, sauf à considérer dans le même temps le courant limite de réduction de O2. 
Or celui-ci ne peut pas être défini avec précision en raison du manque de sélectivité 
des deux réactions qui ont lieu à des potentiels relativement proches (figure III.6). 
Il est par conséquent plus aisé d’envisager la détection et le dosage du peroxyde d’hydrogène 
via son oxydation sur électrode d’or ou de carbone vitreux. 
2. Voltammétrie à l’état stationnaire. Influence du matériau d’électrode 
La figure III.18 montre la courbe intensité-potentiel tracée à l’état stationnaire avec une 
électrode à disque tournant de carbone vitreux dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2.10
-4 mol L-1 (courbe rouge). Une vague anodique 




correspondant à l’oxydation du peroxyde d’hydrogène est clairement observée à partir de 
0,7V. Il est toutefois difficile de distinguer le courant limite, bien que l’oxydation du solvant 
ne débute qu’au potentiel de 1,2V (courbe noire). L’oxydation de H2O2 sur carbone vitreux 
est donc un système relativement lent. 
 
Figure III.18 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant de 
carbone vitreux dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) (courbe 
noire) et contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 (courbe rouge). r = 1mV.s-1 ; ω = 1400tr.min-1. 
La figure III.19 montre la courbe intensité-potentiel tracée dans la même solution 
électrolytique avec une électrode à disque tournant d’or (courbe verte). Deux pics d’oxydation 
sont présents, dont les potentiels de pic sont égaux à 0,8V et 1,15V, respectivement. Seul le 
second pic subsiste lorsque l’expérience est réalisée en absence de peroxyde d’hydrogène 





















H2O2 → O2 




d’or (figure II.19), la présence d’ions chlorure dans la solution permet également de supposer 
la formation du complexe AuCl4
- selon la réaction : 
réaction III. 16  Au + 4 Cl- → AuCl4
- + 3 e-  E°=+1,002V/ESH 
Le premier pic peut donc être attribué sans ambigüité à l’oxydation du peroxyde 
d’hydrogène. Il est à première vue surprenant que cette réaction induise un pic de courant et 
non un plateau dû à la diffusion convective de H2O2, l’agitation de la solution étant assurée 
par la rotation de l’électrode. Deux phénomènes permettent toutefois d’expliquer ce résultat. 
D’une part, la formation d’oxydes d’or fait évoluer l’état de surface du matériau d’électrode 
au cours du tracé de la courbe, modifiant ainsi la cinétique de transfert de charge. D’autre 
part, le complexe AuCl4
- formé au voisinage immédiat de l’électrode réagit avec H2O2 selon 
la réaction spontanée [68] : 




     
 
 
     
         °   ΔG°= -178 kJ 
 





Figure III.19 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant d’or 
dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) (courbe noire) et contenant 
H2O2 à 2,4.10
-4 mol L-1 (courbe verte). r = 1mV.s-1 ; ω = 1400 tr.min-1. 
Cette réaction consomme le peroxyde d’hydrogène dans la couche de diffusion, 
diminuant ainsi le flux de matière à l’interface métal – solution. Or la déconvolution de la 
courbe intensité-potentiel (figure III.20) met clairement en évidence que les réactions qui sont 
à l’origine du second pic d’oxydation débutent au potentiel de 0,8 V, au moment même où 
l’intensité du premier pic commence à décroître. Cette concomitance des réactions renforce 
donc les hypothèses émises. Quoi qu’il en soit, la détection du peroxyde d’hydrogène doit être 





















H2O2 → O2 
Au → AuCl4
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3. Détermination des paramètres cinétiques 
Tout comme pour l’oxygène, le coefficient de transfert de charge d’oxydation du 
peroxyde d’hydrogène est déterminé en appliquant les deux méthodes exposées au chapitre 
II : la méthode de Koutecky-Levich et la méthode de Tafel. La stratégie d’étude et les 
protocoles opératoires étant identiques à ceux exposés précédemment, ils ne sont pas repris 
ici. Seuls les résultats expérimentaux et les données numériques sont rapportés et commentés. 
 
Figure III.20 Déconvolution des pics d’oxydation observés au cours du tracé de la courbe 
intensité-potentiel tracée avec une électrode d’or massif dans une solution NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1. 
a. Méthode de Koutecky-Levich 
La figure III.21 regroupe les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec 
une électrode à disque tournant d’or (A) et de carbone vitreux (B) dans une solution aérée de 
NaCl/NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10



















I = f ( E ) expérimental 
I = f ( E ) modélisé 
Pic 1 
Pic 2 




- → « AuO » 
Au  → « AuO » 
 




plusieurs vitesses de rotation, comprises entre 600 et 2200 tr.min-1. Dans les deux cas, on 
observe une augmentation du courant de diffusion de H2O2 avec la vitesse de rotation de 
l’électrode.  
  
Figure III.21 Courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire dans une solution   
NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 avec une 
électrode à disque tournant d’or massif (A) et de carbone vitreux (B). r = 1 mV.s-1. Vitesses 
de rotation de l’électrode comprises entre 600 et 2200 tr.min-1. 
En appliquant la relation de Koutecky-Levich (équation II.29) aux données 
expérimentales de la figure III.21, l’inverse du courant d’électrolyse est tracé en fonction de 
l’inverse de la racine carrée de la vitesse de rotation de l’électrode (figure III.22). La variation 
est globalement linéaire pour chacun des 10 potentiels choisis, entre 0,48V et 0,57V pour l’or 
et entre 0,76V et 0,85V pour le carbone vitreux, qui correspondent au domaine où l’oxydation 
du peroxyde d’hydrogène suit un régime cinétique mixte d’activation – diffusion. Il faut 
toutefois noter que les droites ne sont pas aussi nettement définies que dans le cas de la 
réduction de l’oxygène (figure III.14). Ces résultats mitigés peuvent avoir plusieurs origines : 
consommation locale de H2O2 par le complexe AuCl4
-, formation progressive des oxydes 

















































peuvent contribuer à changer l’état de surface du matériau et/ou le profil de concentration de 
H2O2 dans la couche de diffusion, modifiant ainsi la cinétique de la réaction électrochimique.  
  
Figure III.22 Relation de Koutecky-Levich appliquée à l’oxydation de H2O2 sur or massif (A) 
et sur carbone vitreux (B) pour divers potentiels d’électrode. Les données expérimentales sont 
issues des courbes intensité-potentiel de la figure III.21. 
L’ordonnée à l’origine de chacune de ces droites correspond à l’inverse du courant 
cinétique en absence d’étape de transport de matière. La figure III.23 reporte les valeurs 
obtenues pour les deux matériaux d’électrode en fonction du potentiel (équation II.30). On 
observe dans les deux cas une droite dont les pentes permettent d’atteindre les valeurs du 
produit βn, respectivement égales à 0,21 et 0,23 à 20°C. En considérant que le nombre 
d’électrons échangés pour l’oxydation de H2O2 en O2 est égal à n = 2, les coefficients de 


























































Figure III.23 Variation du courant cinétique (en échelle logarithmique) d’oxydation de H2O2 
sur or massif (A) et sur carbone vitreux (B) en fonction du potentiel d’électrode. Valeurs 
calculées à partir des courbes intensité-potentiel de la figure III.21.  
b. Méthode de Tafel 
La figure III.24 montre les représentations de Tafel issues des courbes intensité-
potentiel tracées à l’état stationnaire avec une électrode d’or (A) et de carbone vitreux (B). 
Comme indiquée pour la réduction de l’oxygène, la difficulté principale de cette méthode est 
de pourvoir déterminer avec précision le courant limite. Le problème est particulièrement aigu 
ici. D’une part, Il n’est pas possible d’observer de plateau mais un pic de courant sur la courbe 
intensité-potentiel tracée sur or (figure III.19), en raison des phénomènes et réactions qui se 
produisent à l’interface (réaction III.17). D’autre part, la cinétique relativement lente 
d’oxydation du peroxyde d’hydrogène sur carbone vitreux (figure III.18) induit un 
épaulement sur la courbe. Ces phénomènes rendent l’application de la méthode de Tafel plus 
vulnérable et les résultats sujets à caution. On observe toutefois dans les deux cas une 
variation linéaire, plus prononcée sur carbone vitreux que sur or. Des pentes de chacune de 
ces droites sont extraites les valeurs des coefficients de transfert βn (équation II.25), égales à 
0,26 ± 0,03 pour les deux matériaux. Les expériences ont été répétées au minimum à trois 
y = 9.7281x - 2.1575 










y = 10.061x - 3.1009 
















reprises pour chaque condition opératoire (un matériau et une vitesse de rotation d’électrode), 
soit 15 mesures par matériau d’électrode. 
 
 
Figure III.24. Représentation de Tafel des courbes intensité-potentiel tracées à l’état 
stationnaire dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 
à 2,4.10-4 mol.L-1avec une électrode à disque tournant d’or massif (A) et de carbone vitreux 
(B). ω = 1400tr.min-1.  
Le tableau III.4 rassemble les résultats obtenus avec les deux méthodes de Koutecky-
Levich et de Tafel. Malgré les réserves émises sur les résultats issus des représentations de 
Tafel, les valeurs sont très proches quelle que soit la méthode utilisée. Elles serviront là-aussi 
de valeurs références pour évaluer l’effet des nanoparticules d’or sur la cinétique d’oxydation 
du peroxyde d’hydrogène (chapitre 4). Il n’a pas été possible de confronter ces résultats avec 
la bibliographie, les études concernant l’oxydation de H2O2 en milieu neutre se consacrant 















































 Electrode Au Electrode CV 
Koutecky-Levich 0,21 ± 0,03 0,23 ± 0,04 
Tafel 0,26 ± 0,03 0,26 ± 0,02 
Moyenne 0,24 ± 0,03 0,25 ± 0,03 
 
Tableau III.4 Valeurs des coefficients de transfert électronique αn pour l’oxydation du 
peroxyde d’hydrogène sur électrode d’or et de carbone vitreux dans une solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). Les valeurs moyennes intègrent les résultats obtenus 
par la méthode de Koutecky-Levich et par la méthode de Tafel. 
V. Dosages de O2 et de H2O2 sur matériaux non modifiés 
Bien que ce ne soit pas l’objectif ultime de ce travail de thèse, l’or et le carbone vitreux 
non modifiés ont été utilisés pour doser l’oxygène et le peroxyde d’hydrogène. Les dosages 
sont réalisés en traçant les courbes intensité-potentiel en mode dynamique. Les performances 
analytiques serviront de valeurs références pour les capteurs bénéficiant des propriétés 
électrocatalytiques des nanoparticules d’or (chapitre 4). Deux configurations ont été retenues : 
doser les deux espèces de façon indépendante, ou effectuer les dosages simultanément. 
1. Dosages indépendants 
a. Dosage du peroxyde d’hydrogène 
Bien qu’elle possède des propriétés oxydantes et réductrices, et pour les raison évoquées 
précédemment (paragraphe IV.1), la détection du peroxyde d’hydrogène n’est envisagée 
qu’en oxydation. Avant d’établir les courbes de dosage sur l’électrode d’or, une étude 
préalable a été menée pour déterminer la vitesse de balayage des potentiels optimale. La 
figure III.25 montre les courbes intensité-potentiel obtenues pour des vitesses comprises entre 
0,1 et 100 mV.s-1.  
Sans surprise, la vitesse de balayage la plus faible permet de distinguer nettement le pic 
d’oxydation de H2O2. Plus la vitesse de balayage des potentiels est forte, plus le premier pic 




apparait à des potentiels élevés, jusqu’à se confondre avec le mur du solvant. Cette évolution 
témoigne une fois encore d’un système électrochimique lent. Toutefois, réaliser le dosage 
avec les plus faibles vitesses de balayage n’est pas envisageable, pour au moins deux raisons. 
La première réside dans le temps de mesure : le tracé de la courbe dure près de 14 minutes 
pour une vitesse de balayage de 1 mV.s-1, et plus de 2 heures pour 0,1 mV.s-1 ! La seconde 
raison, liée à la première, est qu’augmenter la durée de manipulation favorise la 
consommation de H2O2 par le complexe AuCl4
- issu de l’oxydation de l’or en présence des 
ions chlorure (réaction III.17). Le flux de matière dans la couche de diffusion s’en trouve 
réduit et l’intensité du courant plus faible. La vitesse de balayage de 5 mV.s-1 a finalement été 
considérée comme un bon compromis entre durée de la mesure et qualité du signal 
d’oxydation de H2O2.  La figure III.26 rassemble les courbes de dosage. Elles ont été 
enregistrées après des ajouts successifs d’une solution mère de H2O2 à 3,92.10
-3 mol.L-1 dans 
30mL de solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). Les premières courbes 
tracées en présence de H2O2 affichent des courants anodiques plus faibles que le courant 
résiduel. Cette évolution peut être due au conditionnement de la surface d’or dans une 
solution dont la composition change. La courbe d’étalonnage a été tracée en relevant les 
valeurs de courant pour un potentiel d’électrode, égal à 0,8V, qui évite l’oxydation simultanée 
de l’or. On retrouve cette chute du courant mesuré pour les faibles concentrations de H2O2, 
puis une variation linéaire pour des concentrations plus élevées.  





Figure III.25 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant d’or 
dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à        

































Figure III.26. Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant d’or 
dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant des concentrations 
croissantes de H2O2. r = 5 mV.s
-1. ω = 1400tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
Des courbes de dosage ont également été tracées avec une électrode de carbone vitreux 
en conservant les mêmes conditions opératoires (figure III.27). L’étalonnage est dans cas 
réalisé pour un potentiel d’électrode égal à 1,15 V. 
Le tableau III.5 regroupe les performances analytiques obtenues sur les deux matériaux 
d’électrodes. On observe une sensibilité plus faible sur or que sur le carbone vitreux. Outre 
l’imprécision concernant la surface de chaque électrode, cette différence doit certainement 
provenir de la réaction spontanée entre H2O2 et AuCl4














































Figure III.27. Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant de 
carbone vitreux dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant 
des concentrations croissantes de H2O2. r = 5 mV.s
-1. ω = 1400tr.min-1. Inset : courbe 
d’étalonnage. 
La limite de détection (LDD) correspond à la plus faible concentration en peroxyde 
d’hydrogène pour laquelle le courant  mesuré est supérieur au courant résiduel. Celui-ci étant 
plus élevé sur or, la LDD est par conséquent plus forte. La limite de quantification (LDQ) 
correspond quant à elle à la borne minimale de la zone de linéarité de la réponse 
ampérométrique. Il est clair qu’aucune des deux valeurs obtenues ne permettent pas 
d’envisager des mesures en milieu biologiques. Les concentrations en peroxyde d’hydrogène 
y sont généralement plus basses, par exemple de l’ordre d’une centaine de nanomoles par litre 
de sang [69]. Ces valeurs représentent pour autant des données de référence, à comparer avec 























































Limite de quantification 
(µmol L-1) 
Or 0,98 6,5 10 
Carbone vitreux 1,43 1,3 26 
 
Tableau III.5 Performances analytiques pour le dosage de H2O2 sur électrode d’or et de 
carbone vitreux. Les données sont issues des droites d’étalonnage des figure III.26 et III.27. 
b. Dosage de l’oxygène 
Le dosage de l’oxygène a été envisagé sur les deux matériaux d’électrodes. Pour cela, les 
courbes intensité-potentiel ont été tracées dans la solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 
– pH=7,4) placée dans une cellule électrochimique étanche. Afin de conserver les mêmes 
conditions opératoires que pour le dosage du peroxyde d’hydrogène, la vitesse de balayage 
des potentiels est fixée à 5 mV.s-1. Pour faire varier la concentration en oxygène, on fait 
d’abord barboter un flux d’oxygène dans la solution électrolytique pendant 5 min. Puis on 
désaère lentement et progressivement la solution en introduisant un flux d’azote dans la 
cellule électrochimique. Plusieurs courbes intensité-potentiel sont tracées successivement. 
Une sonde de Clark [18] plonge dans la solution pour déterminer la concentration exacte de 
O2. La valeur retenue est celle affichée au moment précis où l’électrode de travail est au 
potentiel correspondant au courant limite de diffusion de O2, i.e. -0,5V pour l’or et -1,2V pour 
le carbone vitreux. Les figures III.28 et III.29 montrent les courbes de dosage et la courbe 
d’étalonnage obtenues pour les électrodes d’or et de carbone vitreux, respectivement.  





Figure III.28. Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant d’or 
dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant O2 à diverses 
concentrations. r = 5 mV.s-1. ω = 1400 tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
Le tableau III.6 regroupe les performances analytiques obtenues sur les deux matériaux 
d’électrodes. Contrairement aux résultats obtenus avec le peroxyde d’hydrogène (tableau 
III.5), la LDD et la LDQ sont beaucoup plus basses avec l’électrode d’or qu’avec le carbone 
vitreux. Les expériences ont montré qu’une fois que la solution est saturée en oxygène, le 
courant résiduel mesuré à l’électrode de carbone vitreux est très élevé. Désaérer ensuite 
longuement la solution ne permet pas de retrouver un courant résiduel convenable. On peut 
raisonnablement supposer que la présence d’une grande quantité d’oxygène modifie 
irréversiblement l’état de surface du substrat carboné, en oxydant les fonctions quinoniques. 







































y = -0.0444x - 8E-06 
















la limite de quantification étant même supérieure à la concentration de l’oxygène dissous en 
solution aqueuse en équilibre thermodynamique avec l’air ambiant. 
 
Figure III.29. Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode à disque tournant de 
carbone vitreux dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant 
O2 à diverses concentrations. r = 5 mV.s
-1. ω = 1400tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
 
Sensibilité 




Limite de quantification 
(µmol L-1) 
Or 1,4 19 99 
Carbone vitreux 3,5 200 290 
 
Tableau III.6 Performances analytiques pour le dosage de O2 sur électrode d’or et de 




























y = -0.2525x - 3E-06 














2. Détection simultanée du dioxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène sur 
matériaux non modifiés 
Les dosages du dioxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène prennent tout leur sens 
dans le domaine du diagnostic biomédical lorsqu’ils sont réalisés simultanément. Il est 
souvent d’un grand intérêt que les mesures présentent également une haute résolution spatiale. 
C’est notamment le cas lorsque les objets d’analyse sont de type biologique, comme les 
cellules uniques [26,70]. Les microcapteurs constituent alors des outils d’analyse de choix. 
Cet aspect n’a pas été abordé dans le cadre de cette thèse. Un protocole a toutefois été mis au 
point pour détecter simultanément les deux espèces oxydantes, en impliquant deux électrodes 
de taille conventionnelle. Contrairement aux mesures réalisées jusqu’à présent, les deux 
électrodes ne sont pas mises en rotation, de façon à éviter des turbulences hydrodynamiques 
qu’une électrode pourrait engendrer sur l’autre. La Figure III.30 représente un exemple de 
mesures simultanées effectuées dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – 
pH=7,4) (courbes en traits pointillés). Dans ce cas la cathode et l’anode sont en or. Les 
résultats sont cohérents avec ceux obtenus avec les électrodes utilisées indépendamment 
(figure III.6 et III.18) : deux pics cathodiques correspondant aux deux étapes de réduction 
biélectronique de O2 aux potentiels de -0,3V et -0,7V respectivement, et un pied de vague 
anodique à 0,8V correspondant à l’oxydation de l’or en présence d’ions chlorure. Une paire 
de courbes analogues sont tracées après avoir ajouté du peroxyde d’hydrogène à 6.10-4mol.L-1 
(courbes en trait plein). Par rapport à la courbe précédente, on observe logiquement une 
augmentation des courants d’oxydation et de réduction de H2O2, respectivement aux 
potentiels de 0,8 V et -0,7 V. Le premier pic de réduction à -0,3V augmente également, ce qui 
confirme les résultats présentés à la figure III.8 : dans le domaine de potentiel correspondant à 
la réduction de l’oxygène à 2 électrons (entre 0V et -0,40V, courbe bleue), le courant de 
réduction de H2O2 n’est pas nul. 




La figure III.31 montre la variation des courants mesurés aux potentiels de 0,8V 
(oxydation de H2O2), -0,3V (réduction de O2) et -0,7V (réduction de H2O2) en fonction de la 
concentration en peroxyde d’hydrogène. Celle-ci varie par ajouts successifs d’une solution 
mère de H2O2 à 1,96.10
-2 mol.L-1. Tout aussi logiquement, on observe une variation linéaire 
des courants d’oxydation (▲) et de réduction (■) du peroxyde d’hydrogène avec sa 
concentration. La pente de la droite est toutefois près de trois fois plus faible dans le premier 
cas, certainement en raison de la consommation partielle de H2O2 par le complexe AuCl4
- 
(réaction III.17). Une série d’expériences analogues réalisées à la vitesse de balayage des 
potentiels de 50 mV.s-1 a conduit à un rapport de pente de 1,5. Cette évolution est cohérente : 
les courbes étant dans ce dernier cas tracées en moins de temps, la consommation de H2O2 par 
AuCl4
- est moins importante. Le courant de réduction enregistré au potentiel de -0,3V (♦) 
augmente également (en valeur absolue) avec la concentration en H2O2. Cette variation a lieu 
dès les premiers ajouts de peroxyde d’hydrogène. La sélectivité des réponses 
ampérométriques de réduction de O2 et de H2O2 n’est donc pas suffisante pour envisager un 
dosage simultané des deux espèces sur électrode d’or non modifiée. 





Figure III.30. Voltammogrammes cycliques tracés simultanément avec une cathode et une 
anode en or dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) (traits 
pointillés) et contenant également H2O2 à 6.10


























Figure III.31. Influence de la concentration en H2O2 sur les courants mesurés simultanément 
avec une cathode et une anode en or dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4), aux potentiels de : (▲) E = 0,8V ; (♦) E = -0,3V ; (■) E = -0,7V. 
VI. Conclusion 
Parmi les espèces réactives de l’oxygène, l’oxygène et le peroxyde d’hydrogène sont les deux 
molécules non radicalaires majeures. A ce titre, elles jouent un rôle précurseur fondamental 
dans les processus biologiques oxydants. C’est tout particulièrement vrai pour le phénomène 
du stress oxydant. Face à cet enjeu, la réduction électrochimique de O2 et H2O2 sur matériau 
d’électrode a curieusement fait l’objet d’un nombre limité d’études en milieu neutre.  
En particulier, les données cinétiques de transfert de charge sont rares, alors qu’elles 
foisonnent en milieu acide ou basique, notamment dans le contexte des piles à combustibles. 
Dans ce chapitre, une démarche électrochimique pas à pas a permis d’atteindre les paramètres 
cinétiques de réduction de O2 et H2O2 sur les électrodes d’or et de carbone vitreux. Ces 
y = -26011x - 48.713 
R² = 0.6317 
y = -55708x - 73.324 
R² = 0.9355 
y = 18882x + 17.834 























électrodes ont dans un second temps été exploitées pour réaliser des dosages indépendants 
puis simultanés des deux espèces. La conclusion principale est qu’il n’est pas aisé d’effectuer 
un dosage simultané et sélectif de O2 et de H2O2 sur électrode non modifiée. L’ensemble des 
résultats cinétiques et des performances analytiques constituent néanmoins une première 
banque de données. Celles-ci peuvent maintenant être retenues comme éléments de 
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La détection et la quantification du dioxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène par 
voie électrochimique sont à l’heure actuelle réalisées quasi exclusivement par des capteurs 
fonctionnalisés. Cette fonctionnalisation modifie les propriétés des électrodes en apportant de 
nombreux avantages, comme une amélioration de la sensibilité ou un abaissement des seuils 
de détection. Des phénomènes d’électrocatalyse peuvent également être observés. Ce chapitre 
est consacré à la détection du dioxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène avec des 
interfaces modifiées par des nanoparticules d’or (AuNP). Tout d’abord, une étude 
bibliographique des modifications de surface en général, puis des fonctionnalisations par des 
AuNP dédiées à la détection de O2 et H2O2 en particulier, est présentée. Deux modes de dépôt 
des AuNP sont testés, l’un électrochimiquement assisté, l’autre à partir de solutions de 
nanoparticules synthétisées chimiquement. Les résultats obtenus sur les deux types 
d’interfaces sont ensuite présentés et comparés, concernant l’étude de la cinétique de transfert 
de charge d’une part, et le dosage du dioxygène et du peroxyde d’hydrogène d’autre part. Les 
résultats obtenus sur la détermination des paramètres cinétiques avec des électrodes modifiées 
par des AuNP électrodéposées font l’objet d’une publication scientifique dans le journal 
Electrochimica Acta (2014) http://dx.doi.org/10.1016/j.electacta.2013.10.172. 
II. Interfaces électrochimiques fonctionnalisées pour le dosage de O2 et de H2O2 : 
état de l’art 
1. Introduction 
Les modifications de surface d’électrodes sont largement utilisées pour la détection 
électrochimique de nombreuses molécules. Ces fonctionnalisations sont réalisées dans le but 
d’améliorer les performances analytiques du capteur résultant, c’est-à-dire augmenter sa 
sensibilité, abaisser les limites de détection, étendre son domaine de linéarité de réponse lors 




de la quantification des espèces électrochimiques cibles, ou encore augmenter l’effet 
électrocatalytique25 de l’électrode le cas échéant. La détection et la quantification de O2 et 
H2O2 intéressent de nombreux domaines d’applications, tels que l’énergétique, la corrosion 
l’agroalimentaire, l’environnement ou encore le biomédical. De nombreuses modifications de 
surface peuvent être envisagées selon les cas et les applications [1,2]. 
2. Modifications de surface pour la détection de O2 et de H2O2 
Dans les milieux biologiques, le dioxygène et le peroxyde d’hydrogène participent à de 
nombreuses réactions chimiques catalysées par des enzymes (cf. Chapitre 1). Aussi, nombre 
de travaux visant à leur détection portent sur des biocapteurs, en d’autres termes des 
électrodes fonctionnalisées par des enzymes [3-6]. L’effort de recherche actuel porte 
principalement sur la méthode d’immobilisation de l’enzyme et l’amélioration du transport de 
matière [6], ainsi que sur les systèmes auto-calibrés [4]. Parmi tous ces travaux, la catalase est 
l’enzyme la plus souvent utilisée [5], aussi bien pour la détection de H2O2 que celle de O2. Le 
groupe de A. Bergel a d’ailleurs proposé une étude théorique de modélisation de la catalyse 
de cette enzyme immobilisée à la surface d’une électrode de carbone vitreux en milieu neutre, 
mettant en évidence la présence de H2O2 comme intermédiaire dans la réduction de O2 [7]. 
Des systèmes plus élaborés sont également reportés dans la bibliographie, par exemple par 
Nikan et al., qui ont développé un biocapteur à H2O2 combinant une catalase à des 
nanoparticules de Mn2O3 au sein d’une électrode à pâte de carbone [8]. Récemment, Gao et 
al.ont mis au point un biocapteur à H2O2 basé sur un « DNAzyme
26 » adsorbé sur du carbone 
vitreux et emprisonné dans une structure polymérique de dopamine [9]. 
De nombreuses autres stratégies de modifications de surface sont également utilisées 
pour la détection de O2 et H2O2, à base de polymères conducteurs [10-12], de composés 
                                                          
25Amélioration de la cinétique de réaction de par une catalyse électrochimique. 
26 Courte chaîne d’ADN monobrin, synthétisée in vitro. 




quinoniques [13] ou encore de feuillets de graphène [14,15], mais ce sont les nanomatériaux 
qui donnent lieu au plus grand nombre d’études. Parmi ces derniers, on peut citer les 
nanotubes de carbone [16,17] ou de Ag/SnO2 [18], et les nanoparticules d’oxyde de cobalt 
(CoO) [19] ou de platine [20]. Ce dernier catalyse efficacement la dismutation du peroxyde 
d’hydrogène, propriété qui a été mise à profit par l’équipe de Willner pour concevoir un 
capteur à base de nanoparticules de platine stabilisées par des brins d’ADN [21]. 
 Cependant, c’est l’or sous forme de nanoparticules qui est le matériau le plus utilisé 
pour la détection de O2 et H2O2. La suite de cette étude bibliographique présente un tour 
d’horizon des différentes méthodes de fonctionnalisation d’électrodes à base de 
nanoparticules d’or et de leur application à la détection du dioxygène dissous et du peroxyde 
d’hydrogène. 
3. Fonctionnalisation d’électrode par des nanoparticules d’or. 
a. Généralités sur les nanoparticules d’or 
i. Historique des nanoparticules d’or 
Même si l’or est extrait des mines depuis des millénaires, il faut attendre 1618 pour que 
le premier ouvrage écrit par Francisci Antonii traitant de l’or sous forme colloïdale paraisse. 
En 1676, le chimiste allemand Johann Kunckels publia un livre avec un chapitre consacré à 
« l’or potable » celui-ci exerçant des propriétés curatives sur certaines maladies. Il conclut, 
bien avant Michael Faraday, que « l’or doit être présent à un tel degré de miniaturisation qu’il 
n’est pas visible à l’œil nu ». L’idée majeure du XVIIIème siècle restera que « l’or potable » est 
en fait une solution contenant de l’or de très petite taille en suspension dans un liquide. En 
1818, Jeremias Benjamin Richters suggère que la différence de couleur observée entre des 
solutions contenant « l’or potable » provient de la « différence de division de l’or ». 




En 1857, Faraday réussit à former des solutions colloïdales d’or rouge en milieu aqueux 
à partir d’un précurseur d’or (AuCl4
-) en présence de CS2 dans un système biphasique. Le 
terme « colloïde » a quant à lui été utilisé pour la première fois en 1861 par Graham [22]. 
C’est au XXème siècle que l’utilisation des nanoparticules d’or connaît un essor dans 
divers domaines d’applications. Les voies de préparation des nanoparticules se diversifient, 
notamment sous l’impulsion de chercheurs comme Turkevich, Schmid, Brust ou encore Eah 
(voir paragraphe II.3.c. sur les synthèses colloïdales). 
Finalement, les nanoparticules d’or se révèlent être d’excellents catalyseurs de la 
réduction électrochimique du dioxygène dissous, en raison d’un effet électrocatalytique 
prononcé [23,24], et du peroxyde d’hydrogène [25]. Deux stratégies peuvent être mises en 
œuvre pour réaliser le dépôt des AuNP sur une électrode (Figure IV.1) : 
- par voie électrochimique, par réduction in situ d’un précurseur d’or. 
- par voie colloïdale, en synthétisant chimiquement les AuNP puis en réalisant un 
dépôt physico-chimique à la surface de l’électrode. 
 
Figure IV.1 Principe du dépôt des AuNP sur une électrode 




ii. Propriétés des nanoparticules d’or 
Les propriétés des nanoparticules d’or sont radicalement différentes de celles de l’or 
massif. En effet, l’or nanométrique présente une meilleure réactivité que certains métaux 
réputés « bons catalyseurs ». A cette échelle, trois effets peuvent être distingués : les 
phénomènes de surface, les effets de confinement électromagnétique et les effets quantiques. 
Les effets de surfaces sont principalement dus au rapport entre les atomes de surface et 
les atomes de « cœur », bien plus élevé dans une nanoparticule que dans un cristal 
macroscopique. Par exemple, une nanoparticule de 1nm de diamètre contient environ 40 
atomes d’or dont plus de la moitié à la surface. Une particule de 10nm de diamètre contient 
quant à elle plus de 100 000 atomes d’or dont une très faible partie à la surface. Ces atomes de 
surface étant en majeure partie responsables des propriétés physico-chimiques, les 
nanoparticules d’or sont plus réactives que l’or massif. 
La couleur d’une solution colloïdale d’or provient de la taille et de la morphologie des 
AuNP. Par exemple, une couleur rouge-rubis (λ ≈ 520nm) est obtenue avec la synthèse de 
Turkevich, où se forment typiquement des nanosphères de 15-20nm [26]. Pour des 
nanosphères plus petites (de 2 à 5nm) la couleur généralement observée est marron [24]. La 
différence de couleur provient d’un phénomène appelé « résonance de plasmon localisée » qui 
est caractérisé par une onde électromagnétique lumineuse confinée dans les nanoparticules. 
La longueur d’onde étant beaucoup plus grande que la taille des AuNP, l’ensemble de la 
particule perçoit un champ électrique uniforme et oscillant. Par conséquent, les électrons se 
mettent à osciller simultanément (phénomène de résonance). Ce phénomène est notamment 
explicable par la théorie de Mie, au cas limite où la taille des particules est inférieure au 
dixième de la longueur d’onde (diffusion de Rayleigh) [27]. La spectrométrie UV-Visible est 
l’une des techniques utilisées pour la détermination de la longueur d’onde de plasmon 
localisée. 




b. Fonctionnalisation d’électrode par électrodépôt de nanoparticules d’or 
L’électrodépôt des AuNP est une méthode simple et efficace pour réaliser les 
modifications de surface. Depuis les années 90, les recherches sur cette technique se sont 
considérablement développées. Les premières études ont porté sur l’électrogénération des 
AuNP par réduction d’un précurseur d’or (AuCl4
- + H+) par voltammétrie linéaire. Après 
solubilisation du sel d’or (réaction IV.1), la réduction de AuCl4
- en Au(0) se fait à +0,5V dans 
H2SO4 0,5mol.L
-1 (réaction IV.2). Un second pic dû à la réduction d’anions AuCl4
- adsorbés à 
l’électrode en AuNP peut apparaître à +0,8V [28,29]. La réduction du précurseur d’or en 
milieu NaNO3 0,5 mol.L
-1 se produit approximativement au même potentiel [30]. 
réaction IV.1 HAuCl4 → AuCl4
- + H+  (solubilisation du sel d’or) 
réaction IV.2 AuCl4
- + 3 e-→ Au + 4 Cl-  E° = +1,002V/ESH 
La voltammétrie cyclique a ensuite été utilisée pour électrodéposer les AuNP et des 
informations supplémentaires ont pu être extraites de ces expériences. Ainsi, un « crossover » 
entre le balayage aller (sens des potentiels décroissants) et le balayage retour (sens des 
potentiels croissants) est régulièrement observé, c’est-à-dire que le courant relevé au balayage 
retour est plus élevé en valeur absolue que celui enregistré au balayage aller pour un même 
potentiel. Ce crossover témoigne d’un phénomène de nucléation-croissance des 
nanoparticules [31,32]. En effet, il est thermodynamiquement plus facile de déposer de l’or 
sur de l’or que sur du carbone : la réduction du précurseur AuCl4
- se poursuit donc sur l’or 
déjà déposé, à des potentiels où auparavant cette réduction n’avait pas lieu, la surface de 
l’électrode ne comportant à ce moment-là que le matériau massif non-fonctionnalisé.  
Ce crossover a déjà été mis en évidence dans de nombreux travaux, dont ceux 
récemment développés au laboratoire (Figure IV.2) [30]. Lors du second cycle de balayage 
des potentiels, la réduction du précurseur d’or débute à des potentiels sensiblement plus 




élevés. Là encore, ce phénomène peut être expliqué en considérant que la nucléation des 
AuNP nécessite plus d’énergie que leur croissance. Le dépôt Au sur Au est donc favorisé par 
rapport au dépôt Au sur une surface différente (CV ou ITO) [33,34]. 
La morphologie des nanoparticules d’or peut être contrôlée en modifiant les paramètres 
d’électrodépôt (méthode de dépôt, nature du substrat, concentration du précurseur, électrolyte 
support, température, conditions hydrodynamiques…). La concentration en précurseur d’or 
(AuCl4
-) et la surtension appliquée en voltammétrie linéaire sont deux paramètres influant sur 
le dépôt obtenu : d’une part, plus la concentration est élevée, plus la taille des nanoparticules 
est grande et leur densité est forte ; d’autre part, plus la borne inférieure de potentiel est 
cathodique, plus les nanoparticules sont petites et denses [35]. La température utilisée lors de 
l’électrodépôt a, elle aussi, une grande influence sur l’électrosynthèse des nanoparticules : 
plus la température est élevée et plus la quantité d’or électrodéposé est importante en raison 
d’une cinétique de croissance des particules plus rapide [33]. 
 
Figure IV.2 Voltammogramme cyclique tracé avec une électrode de carbone vitreux dans une 
solution de NaNO3 à 0,1mol.L
-1 contenant HAuCl4 à 2,5.10
-4 mol.L-1[30]. 
Crossover 




Les nanoparticules d’or ont été électrodéposées sur divers matériaux comme l’ITO 
(Indium Tin Oxide, soit oxyde d’indium dopé à l’étain) [33,36] ou directement sur une 
électrode d’or massif [23]. Toutefois, de nombreuses études utilisent le carbone vitreux 
comme substrat car il est moins couteux que les métaux nobles et est inerte chimiquement. Le 
tableau IV.1 résume les caractéristiques des AuNP électrodéposées sur carbone vitreux en 
fonction des conditions opératoires adoptées. 
Selon la méthode électrochimique employée, les tailles des AuNP et les écart-type 
associés sont très différents. Par exemple en utilisant la voltammétrie cyclique, les particules 
ont tendance à être de grande taille et polydisperses. L’électrolyse à potentiel imposé et la 
double impulsion potentiostatique permettent d’obtenir des particules de tailles relativement 
plus petites mais surtout avec une dispersion de taille beaucoup plus faible. La morphologie 
du dépôt est donc contrôlable, dans une certaine mesure, par le biais des paramètres du dépôt 
électrochimique. Par ailleurs, le choix de la morphologie dépend de l’application analytique 
visée, l’effet électrocatalytique attendu n’étant pas forcément identique selon les molécules 
cibles. Il est donc primordial de définir les paramètres d’électrodépôt afin de disposer des 












Tableau IV.1 Caractéristiques des AuNP électrodéposées sur carbone vitreux en 
fonction de différents paramètres expérimentaux. *VL : Voltammétrie linéaire ; VC : 
Voltammétrie cyclique ; EPI : Electrolyse à potentiel imposé ; DIP : Double impulsion 
potentiostatique ; TA : température ambiante. 
Référence 
Electrolyte support et 
précurseur 








H2SO4 (0,5mol.L-1)            
KAuCl4 (1.10-5mol.L-1) 
VL* de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
15 ± 3 10 ± 3 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (5.10-5mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
68 ± 7 13 ± 3 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
89 ± 7 18 ± 4 
H2SO4 (0,5mol.L-1)        
KAuCl4 (2.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
135 ± 16 20 ± 5 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,7V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
28 ± 6 34 ± 24 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,5V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
54 ± 8 24 ± 5 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
89 ± 7 18 ± 4 
H2SO4 (0,5mol.L-1)        
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,1V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
140 ± 15 17 ± 4 
Référence [37] 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-3mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
144 32 
H2SO4 (0,5mol.L-1)       
KAuCl4 (1.10-4mol.L-1) 
VL de 1,1 à 0,3V/Ag/AgCl pendant 5s 
(T = TA) 
89 18 
Référence [38] 
KCl (0,1mol.L-1)           
HAuCl4 (5.10-4mol.L-1) 
VC* de 0,2 à -1,0V/Ag/AgCl 
10 cycles 50mV.s-1 (T = TA) 
30 - 80 - 
Référence [30] 
 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI* à 0V/Ag/AgCl pendant 1s (T = TA) 151 ± 4 15 ± 3 
NaNO3 (0,1mol.L-1)       
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI à 0V/Ag/AgCl pendant 3s (T = TA) 326 ± 2 16 ± 4 
NaNO3 (0,1mol.L-1)       
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI à 0V/Ag/AgCl pendant 15s (T = TA) 332 ± 5 17 ± 4 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI à 0V/Ag/AgCl pendant 30s (T = TA) 239 ± 3 20 ± 4 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI à 0V/Ag/AgCl pendant 300s (T = TA) 220 ± 5 31 ± 7 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
EPI à 0V/Ag/AgCl pendant 600s (T = TA) 119 ± 9 47 ± 16 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP* à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 1s (T = TA) 
199 ± 7 13 ± 3 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 3s (T = TA) 
193 ± 3 13 ± 3 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 15s (T = TA) 
193 ± 2 19 ± 5 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 30s (T = TA) 
259 ± 5 18 ± 5 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 300s (T = TA) 
192 ± 5 32 ± 9 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
DIP à 0V/Ag/AgCl pendant 50ms puis 0,75V/Ag/AgCl 
pendant 600s (T = TA) 
159 ± 3 34 ± 10 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
VC de 0,85V à 0V/Ag/AgCl 
1 cycle 50mV.s-1 (T = TA) 
53 ± 2 27 ± 16 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
VC de 0,85V à 0V/Ag/AgCl 
4 cycles 50mV.s-1 (T = TA) 
73 ± 3 36 ± 13 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
VC de 0,85V à 0V/Ag/AgCl 
8 cycles 50mV.s-1 (T = TA) 
64 ± 3 41 ± 15 
NaNO3 (0,1mol.L-1)      
HAuCl4 (2,5.10-4mol.L-1) 
VC de 0,85V à 0V/Ag/AgCl 
20 cycles 50mV.s-1 (T = TA) 
32 ± 2 71 ± 20 




c. Fonctionnalisation d’électrode par des nanoparticules d’or synthétisées par voie 
colloïdale. 
La synthèse de nanoparticules d’or constitue un cadre de recherche très vaste, qui donne 
lieu à de très nombreuses publications chaque année. L’avantage majeur de la modification 
d’électrode par cette voie réside dans l’homogénéité de taille et de morphologie des 
nanoparticules obtenues. En effet, ce type de synthèse d’AuNP fait intervenir un précurseur 
d’or et un réducteur (citrate de sodium, NaBH4 etc…) auxquels est parfois adjoint un agent 
stabilisant, permettant une meilleure monodispersité des AuNP synthétisées. Plusieurs voies 
de synthèse peuvent être utilisées comme la voie organométallique ou encore en solution 
aqueuse (voie choisie dans le cadre de cette thèse). Ce paragraphe décrit quelques exemples 
de synthèses colloïdales d’AuNP. En raison de l’importante bibliographie sur ce sujet, seules 
les synthèses utilisées dans le cadre de nos travaux font l’objet de cette discussion. 
Parmi toutes les synthèses d’AuNP existantes, la plus exploitée depuis plus de 50 ans 
est la synthèse dite de Turkevich. En 1951, ce chercheur publie un article décrivant une 
synthèse de nanoparticules d’or en solution aqueuse à partir d’acide chloroaurique (HAuCl4) 
et de citrate de sodium, ce dernier jouant à la fois le rôle de réducteur et de ligand. Les AuNP 
obtenues sont des sphères d’environ 20nm de diamètre [26]. En 1973, Frens étudie l’effet des 
proportions des réactifs en faisant varier le ratio molaire précurseur/réducteur, et obtient des 
AuNP avec un large panel de tailles (entre 16 et 147nm) [39]. 
Certaines synthèses utilisent du borohydrure de sodium (NaBH4) comme réducteur pour 
former des particules beaucoup plus petites que celles obtenues par la voie de synthèse 
« Turkevich ». Le pouvoir réducteur de NaBH4 est beaucoup plus fort que celui du citrate de 
sodium, autorisant ainsi la synthèse de très petites particules (2-5nm) [40]. 




Quelle que soit la méthode de synthèse utilisée, il est possible d’ajouter une espèce 
stabilisante afin d’avoir un meilleur contrôle de la croissance des nanoparticules. Dans la 
bibliographie, des tensioactifs tels que le polyéthylène glycol (PEG) [41] ou le bromure de 
cétyl triméthyl ammonium (CTAB) [42,43] sont régulièrement mentionnés, qui engendrent 
des formes de particules différentes (nanobâtonnets, nanoparticules cubiques etc…). Des 
acides aminés comme la L-cystéine sont également utilisés comme ligands des AuNP [44,45]. 
Bien d’autres voies de synthèses ont été exploitées, telles que la méthode biphasique de 
Brust-Schiffrin, basée sur la méthode de Faraday. Publiée en 1994, elle met à profit la forte 
affinité de l’or pour le soufre et permet la synthèse d’AuNP de très petite taille (entre 1,5 et 
5,2nm) stabilisées par des alcanethiols [46]. 
Dans notre étude, les AuNP sont synthétisées par la méthode de Turkevich (réduction 
par le citrate de sodium) en solution aqueuse ou dans un mélange eau/éthanol. Une synthèse 
est aussi réalisée avec NaBH4 comme réducteur. L’effet de la N-acétylcystéine (NAC) comme 
stabilisant est également examiné. 
d. Application à la réduction de O2 et à l’oxydation de H2O2 
La fonctionnalisation d’électrodes par des nanoparticules d’or est une voie largement 
explorée pour améliorer les cinétiques des réactions électrochimiques impliquant le dioxygène 
dissous mais aussi le peroxyde d’hydrogène [47,48]. C’est notamment le cas dans le domaine 
de l’énergie avec le développement des piles à combustibles dans lesquelles les milieux 
électrolytiques acides ou basiques sont souvent privilégiés [23,24,49-52]. Des études 
cinétiques ont été menées dans ces milieux en considérant différents systèmes à base d’AuNP. 
Pour la réduction de O2, des valeurs de coefficients de transfert de charge cathodique ont été 
mentionnées dans la bibliographie, comprises entre 0,46 et 0,54 en milieu acide [24,49,53,54] 
et égale à 0,55 en milieu basique [49]. 




A contrario, et bien qu’elles soient d’un intérêt certain pour les applications 
biomédicales, les études en milieu neutre sont beaucoup plus rares, et seuls quelques 
exemples sont reportés dans la bibliographie. Raj et al. ont ainsi mis en évidence l’effet 
électrocatalytique d’AuNP immobilisées par différents ligands organiques sur des électrodes 
d’Au vis-à-vis de la réduction de O2 dans une solution tamponnée de phosphate (pH 7,2) [55]. 
Par exemple, dans le cas d’AuNP stabilisées par la cystamine, la réduction de O2 en H2O2 a 
lieu à un potentiel moins cathodique de 130 mV par rapport à la même réaction sur une 
électrode d’Au polycristallin. Cependant, et bien que l’intensité du pic correspondant soit 1,2 
fois plus élevée que dans le cas d’une électrode d’Au massif, aucune donnée cinétique n’est 
fournie. Plus récemment, Shim et al. ont comparé la cinétique de réduction de O2 sur 
électrode d’or massif et sur AuNP et ont montré l’influence très importante du prétraitement 
de l’électrode, comprenant 200 cycles de potentiel dans H2SO4 à 1 mol.L
-1, sur les mesures 
[56]. Les données expérimentales issues de voltammogrammes tracés à l’état stationnaire ont 
bien été traitées mathématiquement par la méthode de Koutecky-Levich, mais leur 
exploitation s’est limitée à la détermination du nombre d’électrons échangés lors de la 
réaction. Seul le groupe de El-Deab a réalisé une étude cinétique plus détaillée en combinant 
les résultats des expériences précédentes à des mesures obtenues sur une électrode à disque et 
anneau. Le nombre d’électrons impliqués dans la réduction de O2 est déterminé en fonction du 
potentiel d’électrode et une estimation intéressante de l’effet électrocatalytique des AuNP en 
termes « d’énergie économisée » lors de la production de H2O2 est proposée. Cependant, tout 
comme dans le cas des travaux de Raj et al. et Shim et al., l’étude cinétique n’est pas menée 
jusqu’à la détermination des coefficients de transferts cathodiques βn. 
Les travaux présentés dans la suite de ce chapitre visent à compléter les données 
cinétiques reportées dans la bibliographie en délivrant des valeurs de βn pour des électrodes 
fonctionnalisées par des AuNP, en milieu neutre.  




III. Détection de O2 et H2O2 avec des électrodes fonctionnalisées par des 
nanoparticules électrodéposées 
1. Electrodépôt des nanoparticules d’or 
Dans ce travail, deux méthodes électrochimiques de dépôt des AuNP ont été éprouvées : 
la voltammétrie cyclique et l’électrolyse à potentiel imposé. 
a. Électrodépôt par voltammétrie cyclique 
La voltammétrie cyclique est généralement la méthode électrochimique de choix pour 
acquérir des éléments essentiels sur la cinétique des réactions de transfert, et préciser les 
paramètres électrochimiques de dépôt. La figure IV.3 montre le voltammogramme cyclique 
tracé avec une électrode de carbone vitreux dans une solution aqueuse désaérée de nitrate de 
sodium NaNO3 à 0,1 mol L
-1 (utilisé comme électrolyte support pour éviter les phénomènes 
de coalescence [57]) et contenant HAuCl4 à 2,5.10
-4 mol.L-1 comme précurseur d’or. Le pH 
de la solution électrolytique est égal à pH = 3 après addition du précurseur d’or. Dans ces 
conditions, l’espèce prédominante est AuCl4
- [58]. L’électrode de travail est plongée dans la 
solution quelques dizaines de secondes avant le début de l’enregistrement de la courbe. Les 
autres conditions expérimentales sont reportées dans le tableau IV.2. 
Méthode Voltammétrie cyclique 
Solution NaNO3 (0,1 mol.L
-1) + HAuCl4 (2,5.10
-4 mol.L-1) 
Désaération 20min 
Vitesse de balayage 50mV.s-1 
Pas de potentiel 5mV 
Bornes OCP (environ +0,85V/ Ag/AgCl/KClsat) à -0,5V 
Type d'électrode Plaque de carbone vitreux Orygalis 
Diamètre de l'électrode 5,5mm 
 
Tableau IV.2 Protocole d’électrodépôt des AuNP par voltammétrie cyclique 





Figure IV.3 Voltammogrammes cycliques tracés avec une électrode de carbone vitreux dans 
une solution désaérée NaNO3  à 0,1 mol.L
-1 pH = 3 (courbe noire) contenant AuCl4
- à     
2,5.10-4 mol.L-1. r = 50 mV.s-1. Courbe bleue : 1er cycle ; courbe rouge : 2e cycle. 
Le voltammogramme (courbe bleue) met en évidence un pic de courant de réduction des 
ions AuCl4
- au potentiel de 0,43 V. Le courant se relaxe ensuite car, la solution n’étant pas 
agitée, la vitesse de la réaction est limitée par la diffusion linéaire semi-infinie. Une seconde 
courbe est tracée immédiatement après la fin du premier cycle de balayage (courbe rouge). Le 
potentiel du pic de courant cathodique est dans ce cas décalé de 160 mV vers les valeurs 
positives. Comme indiqué sur la figure IV.2, cette différence suggère que la croissance des 
AuNP, qui résulte d’un dépôt d’or sur or, demande moins d’énergie que la formation de 
nucléi, pour lesquels l’or se dépose sur le substrat de base [30,34].  
La figure IV.4 regroupe quatre voltammogrammes cycliques enregistrés dans les mêmes 




















Réduction du précurseur d’or 
Au (III) → Au (0) 
ΔE 




D’une part, l’électrode de travail est laissée une vingtaine de minutes dans la solution (durée 
nécessaire à la désaération) avant le tracé des courbes. D’autre part, la borne inférieure des 
potentiels est successivement abaissée, de 0 V (courbe verte) à -0,5 V (courbe bleue) et 
jusqu’à -1,3 V (courbe orange). Pour ces trois courbes, la réduction du sel d’or Au (III) induit 
2 pics de réduction relativement proches, les potentiels de pic étant égaux à 0,43 V et 0,29V. 
Comme déjà mentionné dans la bibliographie [28,29,35], ce double pic distingue la réduction 
du précurseur dissous en solution de celle correspondant à l’espèce adsorbée, l’adsorption 
étant favorisée par le temps de contact entre l’électrode et la solution avant le tracé de la 
courbe. D’autre part, le « crossover » n’apparait clairement que lorsque la borne inférieure des 
potentiels est supérieure ou égale à 0V (courbe verte). Dans les deux autres cas, la 
consommation des ions AuCl4
- dans la couche de diffusion au cours du balayage aller (dans le 
sens des potentiels négatifs) est telle que le courant de réduction est de plus en plus faible. En 
conséquence, et malgré la présence d’or sur l’électrode, la vitesse de réduction de l’or au 
balayage retour (sens des potentiels positifs) est plus faible que celle observée au balayage 
aller. Enfin, les courbes tracées jusqu’à -0,5V (courbe bleue) et -1,3V (courbe orange) 
montrent la présence d’autres signaux cathodiques. Celui apparaissant vers -0,3V correspond 
très certainement à la réduction de traces d’oxygène restant en solution. Quant au pic de 
courant à -0,9 V, il peut être aisément attribué à la réduction du proton, issu de la dissolution 
du sel d’or (réaction IV.1), par comparaison avec le voltammogramme tracé en absence d’ions 
AuCl4
- (courbe cyan). Pour éviter les réactions et phénomènes décrits ici, et pour toutes les 
expériences qui suivent, le potentiel d’électrode est au minimum égal à -0,5V et le temps de 
contact entre l’électrode et la solution réduit autant que possible. 





Figure IV.4 Voltammogrammes cycliques tracés avec une électrode de carbone vitreux dans 
une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH = 3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1.           
r = 50mV.s-1. Variation de la borne inférieure des potentiels : 0V (courbe verte) ; -0,5V 
(courbe bleue) ; -1,3V (courbe orange) ou contenant HCl à 2,5.10-4 mol.L-1 (courbe bleue 
ciel). 
La figure IV.5 est un cliché de microscopie électronique à balayage (MEB) d’une 
électrode de carbone vitreux sur laquelle des AuNP ont été déposées par voltammétrie 
cyclique (2 cycles successifs entre deux valeurs limites de potentiels : 0,85V et -0,5V). La 
densité et la taille des particules sont déterminées avec un logiciel de traitement d’image mis 
au point sur MatLab et basé sur le contraste des photographies. Les nanoparticules sont de 
taille polydisperse (30 ± 20 nm, soit une écart-type relatif de 66%).Cette dispersion de taille 
est la conséquence du mode d’électrodépôt : la voltammétrie cyclique est une méthode 
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AuNP, le potentiel d’électrode variant entre deux valeurs limite. Cette tendance à la 
polydispersité a été précédemment observée au laboratoire, même en effectuant le balayage 
des potentiels sur une gamme plus étroite (entre 0,8 V et 0 V), (écart-type compris entre 59 et 




Caractéristiques du dépôt d’AuNP : 
 
Densité : 59 NP/µm² 
 
Taille : 30  ±  20  nm (± 66%) 
 
Figure IV.5 Photographie MEB d’AuNP électrodéposées par voltammétrie cyclique dans une 
solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. r = 50 mV.s-1. 2 
cycles de potentiel sont réalisés entre 0,85V (OCP) et -0,5V. 
En conclusion, l’électrodépôt par voltammétrie cyclique n’aboutit pas à des tailles de 
particules monodisperses. Cette série d’expériences a toutefois permis de déterminer les 
caractéristiques cinétiques des réactions électrochimiques. Dans les expériences qui suivent, 
les dépôts d’AuNP sont réalisés par électrolyse à potentiel imposé (ECP). La réduction du 
précurseur d’or débutant à des potentiels de l’ordre de +0,6V (figure IV.3), toutes les 
électrolyses sont effectuées à des potentiels inférieurs. 




b. Electrodépôt par électrolyse à potentiel imposé 
Une fois ce mode d’électrodépôt choisi, il est nécessaire de préciser l’influence de 
plusieurs paramètres opératoires sur les caractéristiques physiques et morphologiques des 
AuNP. Les paramètres étudiés sont : le potentiel et la durée d’électrolyse, la température et les 
conditions hydrodynamiques. 
i. Influence du potentiel d’électrolyse 
La figure IV.6 présente les clichés MEB des dépôts de AuNP réalisés par électrolyse à 
potentiel imposé de 0,5 V (cliché A), 0,0 V (cliché B) et -0,5 V (cliché C). Dans tous les cas, 
la durée d’électrolyse est fixée à 1800 secondes et la température de la cellule à 10°C. Les 
clichés montrent de toute évidence que la morphologie des nanoparticules dépend du potentiel 
appliqué. L’électrolyse réalisée à  +0,5 V induit la formation d’un très faible nombre 
d’agrégats de taille moyenne égale à 286 nm. Plus le potentiel diminue, plus les 
nanoparticules sont nombreuses et de petite taille. Cette tendance est conforme aux travaux 
mentionnés dans la bibliographie [24] et cohérente avec le voltammogramme cyclique de la 
figure IV.3 : à 0,5 V, l’énergie ne permet presqu’exclusivement que le dépôt d’or sur les 
quelques nucléi initialement générés. En revanche, à -0,5V, la surtension cathodique est telle 
qu’elle favorise la formation de nombreux nucléi. L’électrolyse à 0,0 V semble conduire à une 
situation intermédiaire où les processus de nucléation et de croissance sont en compétition. Il 
en résulte des tailles d’AuNP polydisperses (écart-type relatif de 65%). 
 









Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : moins de 1 part/µm² 
 








Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 27 part/µm² 
 







Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 555 part/µm² 
 
Taille : 25 ± 12 nm (±48%) 
 
  
Figure IV.6 Photographies MEB d’AuNP électrodéposées par EPI durant 1800 s à 10°C 
dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. 
Potentiel d’électrolyse : (A) 0,5V/Ag/AgCl/KClsat ; (B) 0,0V ; (C) -0,5V. 




ii. Influence du temps de dépôt 
La durée d’électrolyse est un paramètre tout aussi important que le potentiel d’électrode. En 
effet, selon l’application visée (nanoélectrodes pour l’électroanalyse, revêtement métallique 
pour la protection de substrat…), les temps peuvent être très différents. La figure IV.7 
présente les clichés MEB des dépôts d’AuNP obtenus pour une durée de dépôt de 10 s. Deux 
électrolyses ont été effectuées aux potentiels de 0,5V (cliché A) et -0,5V (cliché B), 
respectivement. La température de la cellule reste inchangée. 
Lorsque l’électrodépôt est réalisé à +0,5V, la taille des AuNP augmente avec la durée 
d’électrolyse alors que leur nombre diminue (figure IV.6.A et IV.7.A). Cette évolution est 
certainement due aux phénomènes de croissance et d’agrégation qui accompagnent les dépôts 
effectués à des potentiels anodiques, le dépôt d’or sur or étant dans ce cas privilégié. Un 
tendance analogue a été récemment mise en évidence au Laboratoire de Génie Chimique pour 
des dépôts réalisés au potentiel de 0,0V [30]. Pour un potentiel d’électrodépôt plus cathodique 
(-0,5V) la densité des AuNP augmente avec la durée d’électrolyse, leur taille restant 
globalement constante. A ce potentiel, la croissance des particules n’est plus autant favorisée. 
L’apport énergétique étant conséquent, la nucléation n’est plus un phénomène instantané mais 
progressif.  
 











Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 9 part/µm² 
 





Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 466 part/µm² 
 
Taille : 22 ± 12 nm (53%) 
 
 
Figure IV.7 Photographies MEB d’AuNP électrodéposées par EPI durant 10 s à 10°C dans 
une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. 
Potentiel d’électrolyse : (A) 0,5 V/Ag/AgCl/KClsat ; (B) -0,5 V. 
 
Figure IV.6.(A) Figure IV.6.(C) 
(A) (B) 




iii. Influence de la température 
La température à laquelle est effectué l’électrodépôt agit directement sur la cinétique de 
formation (ou de croissance) des AuNP : plus la température est élevée, plus la vitesse est 
rapide [33]. Pour confirmer cette tendance, des photographies MEB ont été prises d’AuNP 
électrodéposées à 25°C et à 50°C. Le potentiel d’électrolyse est pris égal à -0,5V, qui génère 
les dépôts à plus forte densité de particules. La figure IV.8 montre les clichés obtenus. 
La comparaison de ces caractéristiques de dépôt avec ceux de la figure IV.6.C (T = 
10°C) montre que l’augmentation de la température induit une diminution sensible de la 
densité des AuNP et une légère augmentation de leur taille. Bien que le potentiel de dépôt 
favorise la formation de nucléi, les phénomènes de croissance et/ou d’agrégation semblent 
prendre le pas. Cette analyse doit toutefois être modulée par la très forte dispersion de taille 
observée à 50°C,  l’écart-type étant presque le double de la valeur de taille moyenne des 
particules. Si elle induit une augmentation de la cinétique de dépôt, l’élévation de la 
température entraine donc également un dépôt moins homogène et moins maîtrisé. Pour la 












Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 555 part/µm² 
 







Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 539 part/µm² 
 







Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 133 part/µm² 
 
Taille : 34 ± 61 nm (179%) 
 
Figure IV.8 Photographies MEB de AuNP électrodéposées par EPI de -
0,5V/Ag/AgCl/KClsat durant 1800 s dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 
contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. Température de la cellule : (A) 25°C ; (B) 50°C. 
Figure IV.6.(C) 




iv. Influence de la rotation de l’électrode  
Toutes les expériences d’électrodépôt ont été jusqu’à présent réalisées en absence 
d’agitation de la solution. Ces conditions permettent de contrôler la vitesse de croissance des 
particules par la diffusion des ions AuCl4
- en solution. Le revers de la médaille est que la 
couche de diffusion s’appauvrit alors rapidement en précurseur d’or, réduisant ainsi la 
quantité de métal déposé. Pour observer et comprendre les effets de la convection forcée sur 
les caractéristiques de dépôt des AuNP, une série d’expériences est réalisée avec trois plaques 
de carbone vitreux montées sur des porte-échantillons vissés sur un corps d’électrode 
tournante. La figure IV.9 montre les clichés MEB obtenus sans agitation (cliché A) et avec 
deux vitesses de rotation de l’électrode   : 500 tr.min-1(cliché B) et 1400 tr.min-1 (cliché C). 
Le grossissement utilisé est deux fois plus conséquent que dans les précédentes photographies 
MEB pour mettre en évidence les phénomènes d’agrégation.  
Contrairement à celles obtenues en l’absence d’agitation, les AuNPs obtenues avec une 
vitesse de rotation d’électrode de 500 tr.min-1 ne sont plus sphériques. Les images mettent en 
évidence un phénomène de coalescence des nanoparticules, signe d’un dépôt moins maîtrisé. 
Ce phénomène est amplifié avec une agitation plus vigoureuse (cliché C). Dans ce cas, la 
surface de carbone vitreux est quasi-totalement recouverte d’or. Bien que le régime soit 
laminaire, le dépôt aboutit à la formation d’agrégats de formes irrégulières, conséquence de 
l’apport constant d’ions AuCl4
- à la surface de l’électrode. Afin de favoriser un dépôt structuré 
et éviter au maximum l’agrégation des nanoparticules, les dépôts sont par la suite réalisés en 
absence d’agitation. 
 









Figure IV.9 Photographies MEB de AuNP électrodéposées par EPI de                                   
-0,5V durant 1800 s dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 contenant 
AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. (A) sans agitation ; (B) ω = 500 tr.min-1. (C) ω = 1400 tr.min-1. 
2. Activation des électrodes modifiées 
Tout comme pour l’électrode massive d’or (tableau II.5), les électrodes modifiées par 
des AuNP sont activées par voltammétrie cyclique dans une solution désaérée de H2SO4 à 
0,5 mol.L-1. Il est toutefois à noter que la borne supérieure de potentiel est limitée à 1,4V, 
(1,5V pour l’électrode massive) pour limiter l’oxydation des nanoparticules. L’expérience est 
poursuivie jusqu’à obtenir des voltammogrammes reproductibles. En général, une trentaine de 
cycles suffit. Sur la Figure IV.10 sont représentés les 30èmes voltammogrammes cycliques 
enregistrés sur l’électrode de carbone vitreux fonctionnalisée selon 4 modes de dépôt : ECP à 
(A) (B) 
(C) 




+0,5V ou à -0,5V, pendant 10s ou 1800s. On retrouve l’allure globale des voltammogrammes 
obtenus sur électrode d’or massive (courbe II.18) avec la formation (à partir de 1,2V) et la 
réduction (à 0,9V) des oxydes d’or. Le tableau IV.3 indique la quantité d’électricité 
consommée au cours de la réduction des oxydes (aire sous la courbe du pic à environ 0,9V) 
pour chacun des dépôts. En application de la loi de Faraday, la quantité d’or déposé augmente 
avec la durée d’électrolyse, quel que soit le potentiel d’électrodépôt appliqué. 
 
Figure IV.10 Voltammogrammes cycliques tracés avec une électrode de carbone vitreux 
modifiée par des AuNP dans une solution désaérée de H2SO4 à 0,5 mol.L
-1. r = 100 mV.s-1.  
Electrode modifiée par ECP dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 
contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1 : E = 0,5V pendant 10 s (courbe mauve) et 1800 s (courbe 
















1800s à -0,5V 
1800s à +0,5V 
10s à -0,5V 
10s à +0,5V 
Qoxydes 




Paramètres d’électrodépôt Qoxides (µC) 
EPI à +0,5V pendant 10s 0,2 
EPI à +0,5V pendant 1800s 0,7 
EPI à -0,5V pendant 10s 1,0 
EPI à -0,5V pendant 1800s 7,3 
 
Tableau IV.3 Quantité d’électricité consommée lors de la réduction des oxydes d’or (figure 
IV.10 Ep = 0,9V) 
Par ailleurs, pour un même temps de dépôt de 1800 s, la quantité de charge 
correspondant à la réduction des oxydes d’or est plus importante lorsqu’on abaisse le potentiel 
d’électrodépôt. A -0,5V la vitesse de réduction d’AuCl4
- est maximale et limitée par le 
transport de matière. A 0,5V, la réaction est en revanche est sous un régime cinétique mixte 
d’activation – diffusion (figure IV.3). En conséquence, la quantité d’or déposée est supérieure 
pour la surtension cathodique la plus importante. 
3. Détermination des faces cristallographiques de différents dépôts 
Il a paru intéressant de déterminer la nature des faces cristallographiques des AuNP 
électrodéposées, celles-ci présentant des propriétés électrocatalytiques différentes sur la 
réduction de O2. Les travaux de Strbac ont par exemple démontré que la face Au(100) est plus 
réactive vis-à-vis de la réduction du dioxygène dissous en milieu basique et favoriserait un 
mécanisme de réduction à deux étapes biélectroniques consécutives [59]. Pour cela, la 
méthode dite « UPD » (Under Potential Deposition) du plomb (II) a été utilisée. Elle 
comprend deux étapes. La première consiste à déposer du plomb métallique à la surface de 
l’électrode par réduction électrochimique du Pb(II). Ce dépôt est réalisé par EPI de -0,4V 
(potentiel situé au début de vague de réduction du Pb(II) pour éviter un dépôt massif). Dans 
une seconde étape, le plomb est oxydé par redissolution anodique à balayage linéaire de 
potentiel [60]. Le tableau IV.4 précise les conditions opératoires adoptées dans ce travail. 





Dépôt Pb(II) Redissolution 
Méthode Electrolyse à potentiel imposé Voltammétrie linéaire 
Solution HClO4 (0,01M) + Pb(NO3)2 (10
-3M) HClO4 (0,01M) + Pb(NO3)2 (10
-3M) 
Désaération (N2) 10min - 
Vitesse de balayage - 50mV/s 
Pas de potentiel - 5mV 
Bornes -0,4 V/Ag/AgCl/KClsat - 0,3V à +0,4V 
Durée 10s - 
Type d'électrode AuNP/CV AuNP/CV 
Diamètre de 
l'électrode 
5,5 mm 5,5 mm 
 
Tableau IV.4 Protocole opératoire de détermination des faces cristallines des AuNP par 
la méthode UPD (« Under Potential Deposition »). 
La figure IV.11 montre la courbe obtenue dans le cas d’un dépôt d’or réalisé par ECP à 
-0,5V pendant 1800 s à T= 10°C d’une solution désaérée de NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 contenant 
AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. Ces conditions ont été choisies parce qu’elles permettent de déposer 
une quantité suffisante d’or d’une part, et d’obtenir le plus grand nombre de particules de 
petite taille. Il a été vérifié que l’UPD du plomb ne permettait pas d’obtenir des courbes 
exploitables lorsque les autres conditions de dépôt des AuNP étaient choisies, i.e. électrolyse 
à +0,5V et durée d’électrolyse à 10 s. La cinétique de réduction du plomb étant différente 
selon les différentes faces cristallines de l’or, plusieurs pics d’oxydation du plomb sont 
observés. Par comparaison avec les données bibliographiques [61-63], le pic apparaissant à -
0,20V (avec un léger épaulement à -0,18V) est attribué à la face Au(111) tandis que le large 
pic à +0,05V correspond à la face Au (110). La face cristallographique Au(100) induit un pic 
d’oxydation du plomb dont le potentiel est situé entre les pics des faces Au(111) et Au(110) 
[61-63]. Cependant, même avec le dépôt d’une grande quantité d’or, il n’a pas été possible 
d’observer ce pic sur nos courbes. 





Figure IV.11 Voltammogramme linéaire obtenu lors de la redissolution du plomb déposé sur 
une électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP par ECP à E = -0,5V pendant 1800s 
à T=10°C dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 
mol.L-1. r = 50 mV.s-1. Les conditions de dépôt du plomb sont indiquées dans le tableau IV.4. 
4. Détermination des paramètres cinétiques 
a. Réduction du dioxygène dissous 
Le coefficient de transfert de charge pour la réduction du dioxygène sur les électrodes 
modifiées par les AuNP est déterminé en appliquant les deux méthodes exposées au chapitre 
II : la méthode de Koutecky-Levich et la méthode de Tafel. La démarche suivie étant 
identique à celle utilisée pour les électrodes non modifiées (chapitre III), elle n’est pas décrite 
en détail ici. Seuls les résultats expérimentaux sont exposés et les données exploitées. Sauf 
mention contraire, l’étude utilise deux électrodes de carbone vitreux modifiées par des AuNP 
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mol.L-1 pH=3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4 mol.L-1. Deux potentiels d’électrodépôt sont 
choisis : +0,5V (notée électrode A) et -0,5V (notée électrode B). 
i. Voltammétrie à l’état stationnaire. Influence des conditions de dépôt des AuNP 
La figure IV.12 regroupe les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec 
les deux électrodes de carbone vitreux modifiées (courbes bleue et orange) dans une solution 
aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). A titre de comparaison sont aussi 
reportées les courbes enregistrées avec les électrodes d’or (courbe verte) et de carbone vitreux 
(courbe rouge) non modifiées, ainsi que la courbe obtenue avec une électrode d’or modifiée 
par des AuNP électrodéposées par EPI à E = -0,3V pendant 1800 s à T=10°C. Dans le tableau 
IV.5 sont indiquées les caractéristiques de chacune des courbes : le potentiel d’abandon 
(OCP), les potentiels de demi-vagues (E1/2) pour la réduction de O2 et de H2O2, la différence 
de potentiel entre les deux potentiels de demi-vagues (∆E1/2) et la surtension appliquée pour le 
début de réduction de O2 ( ).  
 





Figure IV.12 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) sur différents matériaux d’électrode. r = 1 mV.s-1. ω = 1400 
tr.min-1. Courbe rouge : carbone vitreux ; courbe verte : or ; courbes orange : électrode A ; 
courbe bleue : électrode B ; courbe noire : électrode d’or modifiée par des AuNP.  
Matériaux d’électrode OCP E1/2 O2 E1/2 H2O2 ∆E1/2 
OCP-E1/2 O2 
(η) 
Carbone vitreux -0.09 -0.85 -1.34 0.49 -0.76 
Au massif 0.02 -0.24 -0.57 0.33 -0.26 
EPI AuNPs/CV 0.5V/Ref 1800s 
(Electrode A) 
-0.16 -0.74 - - -0.58 
EPI AuNPs/CV -0.5V/Ref 1800s 
(Electrode B) 
-0.09 -0.29 -0.81 0.52 -0.21 
EPI AuNPs/Au -0.3V/Ref 1800s 0.05 -0.28 -0.67 0.39 -0.33 
 
Tableau IV.5 Données thermodynamiques et cinétiques de réduction de O2 et de H2O2, issues 




















AuNPs/CV EPC +0,5V/Ag/AgCl/KClsat 1800s (Electrode A) 
AuNPs/CV EPC -0,5V/Ag/AgCl/KClsat 1800s (Electrode B) 
AuNPs/Au EPC -0,3V/Ag/AgCl/KClsat 1800s 




Sur l’électrode A (courbe orange) n’apparait qu’une seule vague de réduction de 
l’oxygène (E1/2 = -0,74 V). Le courant limite observé au potentiel de -1,0 V est identique à 
celui obtenu sur l’électrode d’or non modifiée (courbe noire) à l’issue des deux étapes de 
réduction de O2. Par conséquent, le dioxygène est réduit directement à 4 électrons sur 
l’électrode A. Cette électrode n’est donc pas intéressante du point de vue de sa sélectivité vis-
à-vis des deux vagues de réduction de O2 et de H2O2. Le voltammogramme tracé sur 
l’électrode B (courbe bleue) montre au contraire deux vagues cathodiques bien distinctes. La 
sélectivité est ici sensiblement meilleure que celle obtenue sur l’électrode d’or massif (∆E1/2 = 
0,52V contre 0,33V) et s’apparente à celle enregistrée sur l’électrode de carbone vitreux. Par 
ailleurs, la surtension minimale nécessaire pour débuter la réaction sur l’électrode B est la 
plus faible de toutes les électrodes testées (  = -0,21V). Enfin la réduction de l’oxygène sur 
l’électrode d’or présente une cinétique équivalente, que le substrat soit modifié par des AuNP 
(courbe noire) ou pas. L’effet électrocatalytique de ce type d’électrode sur la réduction de O2 
en milieu acide, mis en évidence par l’équipe d’El-Deab [23], n’est pas retrouvé ici avec une 
solution à pH neutre. Les meilleurs résultats en termes de cinétique de réduction 
électrochimique de O2 et de sélectivité vis-à-vis de la réduction de H2O2 sont donc obtenus 
avec l’électrode B, sur laquelle est déposée une forte densité de AuNP de petites taille 
(paragraphe III.1.b). 
ii. Méthode de Koutecky-Levich 
La figure IV.13 regroupe les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec 
les deux électrodes modifiées A et B dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 
mol.L-1 – pH=7,4) avec plusieurs vitesses de rotation, comprises entre 600 et 2600 tr.min-1. 
Quelle que soit l’agitation, on retrouve la réduction de l’oxygène à deux étapes successives 
sur l’électrode B et à une seule étape sur l’électrode A. 






Figure IV.13 Courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire dans une solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec : (A) l’électrode A ; (B) l’électrode B. r = 
1 mV.s-1. Vitesses de rotation de l’électrode comprises entre 600 et 2600 tr.min-1. 
Les figures IV.14 montrent les représentations de Koutecky-Levich (équation II.29) des 
courbes intensité-potentiels précédentes tracées sur les deux électrodes modifiées A et B. Pour 
chacune des deux électrodes, une droite est obtenue pour une dizaine de potentiels compris 
dans le domaine où la réduction de O2 suit un régime cinétique mixte d’activation – 
diffusion : entre -0,35V et -0,45V pour l’électrode A et entre -0,14V et -0,24V pour 
l’électrode B. La pente de chaque droite (               
 
    
  
      
 ) permet d’atteindre le 
nombre d’électrons échangés n (en partant de l’hypothèse que   est celle de l’eau). Celui-ci 
est reporté sur la figure IV.15 (points orange pour l’électrode A, points bleus pour l’électrode 
B) en fonction du potentiel d’électrode. Sur cette figure sont également rappelées les courbes 




















































Figure IV.14 Relation de Koutecky-Levich appliquée à la réduction de O2 sur l’électrode A et 
sur l’électrode B pour divers potentiels d’électrode. Les données expérimentales sont issues 
des courbes intensité-potentiel de la figure IV.13.A et IV.13.B. 
 
Figure IV.15 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) et nombre d’électrons échangés pour la réduction de l’oxygène 




























































































Electrodépôt CPE 1800s -0,5V/Ref 
Electrodépôt CPE 1800s +0,5V/Ref 
(A) (B) 




L’évolution du nombre d’électrons est cohérente avec la courbe intensité-potentiel 
tracée sur chacune des deux électrodes. Pour l’électrode A, le nombre d’électrons passe 
directement de n = 0 à n = 4 dans la gamme de potentiel où le courant apparaît (pied de la 
vague cathodique). Ce résultat est cohérent avec la réduction de l’oxygène en eau et la 
présence d’une seule vague sur la courbe intensité-potentiel. Pour l’électrode B, le nombre 
d’électrons échangés est égal à n = 2 dans le domaine de potentiel correspondant à la première 
vague de réduction. Il augmente ensuite progressivement jusqu’à n = 4 lorsque débute la 
seconde vague cathodique. Cette variation confirme le mécanisme de réduction de O2 en deux 
étapes successives biélectroniques. Les valeurs de n supérieures à 4 observées pour les deux 
électrodes à des potentiels inférieurs à -0,9V résultent de la réduction supplémentaire du 
solvant. En résumé, la réduction du dioxygène dissous se fait en deux étapes biélectroniques 
sur l’électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP obtenues par EPI égal à -0,5V 
(nanoparticules de petite taille) tandis qu’elle s’effectue en une seule étape à 4 électrons 
lorsque l’or est électrodéposé au potentiel de +0,5 V, aboutissant à la formation d’agrégats. 
Le courant cinétique issu des ordonnées à l’origine de chacune des droites 
représentatives des relations de Koutecky-Levich (figure IV.14) est reporté sur la figure IV.16 
en fonction du potentiel de chacune des deux électrodes (équation II.30). Les pentes des 
droites de Tafel obtenues permettent d’atteindre les valeurs du produit βn, égales à 0,24 pour 
l’électrode A et à 0,58 pour l’électrode B à 20°C. En tenant compte du nombre d’électrons 
échangés (4 et 2, respectivement, figure IV.15), on obtient les coefficients de transfert 
cathodique égaux  à β = 0,06 et β = 0,29. 





Figure IV.16 Variation du courant cinétique (en échelle logarithmique) de réduction de 
l’oxygène en fonction du potentiel d’électrode. (♦) : électrode A ; (■) : électrode B. Les 
valeurs sont calculées à partir des représentations graphiques des relations de Koutecky-
Levich (figure IV.14). 
iii. Méthode de Tafel 
La figure IV.17 montre les représentations de Tafel (équation II.25) des courbes intensité-
potentiel tracées avec l’électrode A et l’électrode B pour une vitesse de rotation d’électrode de 
1400 tr.min-1. Le courant limite est relevé au potentiel de -1,00V et de -0,50V, 
respectivement. Un traitement similaire a été effectué avec les courbes tracées aux différentes 
vitesses de rotation (figure IV.13). Il a été vérifié que les représentations de Tafel obtenues 
sont très proches pour chaque électrode et indépendantes de l’agitation de la solution. La 
pente des droites permet d’atteindre la valeur du coefficient de transfert de charge de 
réduction de l’oxygène sur les deux électrodes, égal à βn = 0,29 ± 0,01 pour l’électrode A et à 
y = -9.6252x + 0.5844 
R² = 0.9999 
y = -22.959x - 0.6032 















EPC +0,5V pendant 1800s 
EPC à -0,5V pendant 1800s 




βn = 0,59 ± 0,01 pour l’électrode B. Ces valeurs sont tout à fait en accord avec celles 
obtenues par la méthode de Koutecky-Levich (0,24 et 0,58, respectivement). 
 
Figure IV.17 Représentations de Tafel des courbes intensité-potentiel tracées à l’état 
stationnaire dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec l’électrode 
A (courbe orange) et l’électrode B (courbe bleue). ω = 1400 tr.min-1.  
iv. Corrélation entre la valeur des βn et les paramètres d’électrodépôt 
Pour élargir le domaine d’étude des conditions d’électrodépôt des AuNP, une campagne 
de mesures a été menée avec de nouveaux couples des deux paramètres potentiel de dépôt – 
durée d’électrolyse. Les valeurs choisies sont, pour le potentiel : -0,50V ; -0,25V ; 0,00V ; 
+0,25V et +0,50V et pour la durée : 10 s ; 60 s ; 300 s ; 600 s et 1800 s. Chaque condition 
opératoire a donné lieu à 3 séries de mesures, soit au total 75 séries d’expériences, pour 






















EPC +0,5V pendant 1800s 
EPC à -0,5V pendant 1800s 




coefficients de transfert électronique de réduction du dioxygène obtenus en moyenne avec les 
méthodes de Koutecky-Levich et de Tafel. 
 
Figure IV.18 Cartographie des valeurs du coefficient de transfert cathodique (βn) pour la 
réduction de O2 sur une électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP, en fonction des 
paramètres d’électrodépôt. 
Trois zones différentes peuvent être identifiées : 
- zone 1 : pour des durées d’électrolyse inférieures à 500s 
Dans cette zone, les valeurs de βn sont relativement faibles, quel que soit le potentiel 








ne permettent pas de dégager de tendance nette d’évolution. Il faut dire que les courbes 
intensité-potentiel tracées avec cette famille d’électrodes sont difficilement répétables et les 
écart-types des valeurs des coefficients de transfert cathodique sont relativement importants, 
dus à la présence très probable de nanoclusters très réactifs mais pas observables en MEB. Un 
exemple est donné à la figure IV.19, qui regroupe six courbes intensité-potentiel tracées 
successivement avec différentes vitesses de rotation (de la plus faible à la plus élevée) d’une 
électrode modifiée par des AuNP déposées par EPI à 0,0V pendant 10s. On constate que la 
réduction du dioxygène passe d’un mécanisme à deux étapes de transfert consécutives (courbe 
bleue) à une seule étape (courbe orange), ce qui traduit un changement des propriétés 
électrocatalytiques de l’interface au cours des manipulations et ayant pour conséquence une 
diminution progressive mais nette du coefficient βn. Ce résultat peut suggérer que les 
nanoparticules déposées dans ces conditions sont relativement peu stables. 
- zone 2 : potentiel de dépôt supérieur à 0,0V et durée d’électrolyse supérieure à 500s 
Dans cette seconde zone, les valeurs de βn sont relativement homogènes et de l’ordre de 0,40. 
Cette valeur est comparable à celle obtenue avec une électrode massive d’or. Cependant, pour 
les potentiels les plus anodiques, les courbes intensité-potentiel obtenues ne présentent qu’une 
seule vague de réduction de O2 à 4 électrons pour la réduction de O2 (figure IV.13.A). La 
valeur du β avoisine donc 0,1. 
 
 





Valeurs des βn 
600 tr.min-1 : 0,504 
1000 tr.min-1 : 0,501 
1400 tr.min-1 : 0,434 
1800 tr.min-1 : 0,391 
2200 tr.min-1 : 0,377 
2600 tr.min-1 : 0,342 
Figure IV.19 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) avec une électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP 
déposées par EPI à 0,0V pendant 10s. 
- zone 3 : potentiel de dépôt inférieur à 0,0V et durée d’électrolyse supérieure à 500s 
Cette troisième zone correspond aux conditions opératoires conduisant aux meilleures valeurs 
du coefficient de transfert cathodique. Les valeurs de βn sont au minimum égales à 0,45 et 
peuvent atteindre 0,63 (lorsque l’EPI est réalisée à -0,5V pendant 30 minutes). La réduction 
de l’oxygène impliquant ici 2 électrons, la valeur de β est de 0,3. 
Le tableau IV.6 rassemble les valeurs des coefficients de transfert électronique pour la 
réduction du dioxygène dissous sur des électrodes modifiées avec des AuNP, en milieu acide 
ou basique, mentionnées dans la bibliographie. Là encore, les conditions expérimentales 
différentes d’une étude à l’autre ne permettent pas de comparer précisément les valeurs. On 
peut toutefois constater que les résultats obtenus ici en milieu neutre sont du même ordre de 
grandeur. L’effet électrocatalytique est même amplifié en adoptant les conditions opératoires 
optimales, i.e. dépôt au potentiel de -0,5V durant 30 minutes, qui génèrent une forte densité 




















Référence AuNP utilisées Electrolyte βn 
[24] 
Voie colloïdale (NaBH4) 




Voie colloïdale (NaBH4) 
Ø= 5 à 6nm 
H2SO4 (0,5mol.L
-1) de 0,46 et 0,54 
[49] 
Films d’or 
(0,25 à 20nm) 
H2SO4 (0,5mol.L
-1) De 0,48 à 0,54 
NaOH (0,1mol.L-1) De 0,49 à 0,56 
[54] Au nanoporeux H2SO4 (0,5mol.L
-1) 0,49 
 
Tableau IV.6 Valeurs des coefficients de transfert de charge cathodique βn pour la réduction 
de O2 sur électrodes modifiées par des AuNP, relevées dans la bibliographie. 
b. Oxydation de peroxyde d’hydrogène 
La détermination des paramètres cinétiques pour l’oxydation du peroxyde d’hydrogène 
est effectuée selon la même procédure que celle développée pour la réduction du dioxygène 
dissous. L’étude est réalisée avec les deux électrodes A et B précédemment définies. La figure 
IV.20 montre les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec une solution de 
NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4mol L-1. 
Ces courbes amènent aux mêmes conclusions que celles présentées pour la réduction de 
l’oxygène, en ce qui concerne la réactivité électrochimique des deux dépôts de AuNP. En 
effet, si l’électrode A n’apporte pas d’amélioration, l’électrode B présente de bien meilleures 
propriétés électrocatalytiques vis-à-vis de l’oxydation du peroxyde d’hydrogène, avec 
notamment une augmentation de la sensibilité par rapport à l’électrode d’or massif et une 
cinétique de transfert de charge bien plus rapide que sur le carbone vitreux. Un pic et non un 
plateau est cependant toujours observé, conséquence de l’oxydation électrochimique de l’or 
en milieu chlorure (réaction III.17). 





Figure IV.20 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 sur différents matériaux 
d’électrode. r = 1 mV.s-1. ω= 1400 tr.min-1. Courbe rouge : carbone vitreux (CV) ; courbe 
verte : or ; courbes orange (électrode A) et bleue (électrode B) : CV modifiée par des AuNP 
électrodéposées. 
Le tableau IV.7 rassemble les valeurs du coefficient de transfert de charge anodique αn 
de H2O2 sur les différents matériaux d’électrode. Ces valeurs ont été obtenues en appliquant 
les méthodes de Koutecky-Levich et de Tafel sur 3 séries de 6 courbes pour chacune des deux 
























EPC +0,5V pendant 1800s 
EPC -0,5V pendant 1800s 




Electrode Au CV 
EPI -0,5V pendant 
1800s 
EPI +0,5V pendant 
1800s 
Koutecky-Levich 0,23 ± 0,04 0,22 ± 0,03 0,61 ± 0,06 0,41 ± 0,07 
Tafel 0,27 ± 0,01 0,26 ± 0,04 0,87 ± 0,02 0,64 ± 0,04 
Moyenne 0,25 ± 0,03 0,24 ± 0,03 0,78 ± 0,14 0,57 ± 0,14 
 
Tableau IV.7 Valeurs des coefficients de transfert de charge αn pour l’oxydation de H2O2sur 
différentes électrodes. 
Quelles que soient les conditions d’électrodépôt, la modification de l’électrode de 
carbone vitreux par des AuNP induit une amélioration sensible de la cinétique d’oxydation du 
peroxyde d’hydrogène. Comme dans le cas de la réduction de O2, les meilleurs résultats sont 
observés avec l’électrode B recouverte d’une forte densité d’AuNP de petite taille. Il faut 
toutefois noter que les valeurs des coefficients de transfert de charge présentent des écarts-
type associés non négligeables. Ce résultat est sans doute la conséquence de l’instabilité des 
AuNP qui s’oxydent en ions AuCl4
-dans le domaine de potentiel requis. 
5. Dosage de O2 et de H2O2 
La détection et le dosage de l‘oxygène et le peroxyde d’hydrogène sont réalisés en 
traçant les courbes intensité-potentiel en mode dynamique. Tout comme avec les électrodes 
non modifiées (chapitre 3), deux configurations ont été retenues : le dosage indépendant de 
chacune des deux espèces et le dosage simultané. Seule l’électrode B ayant donné les 
meilleurs résultats cinétiques est utilisée, i.e. électrodépôt des AuNP par EPI à -0,5V pendant 
30 minutes. 
a. Dosage indépendants 
La figure IV.21 montre les courbes de dosage de l’oxygène tracées successivement dans 
la solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). La variation de la concentration en 
oxygène est réalisée selon le protocole opératoire détaillé au chapitre III et contrôlé par la 




sonde de Clark. La courbe d’étalonnage est tracée pour un courant d’électrolyse mesuré au 
potentiel de -0,6 V (courant limite). 
 
Figure IV.21 Courbes intensité-potentiel tracées avec l’électrode B dans une solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant O2 à diverses concentrations. r = 5 mV.s
-1. 
ω = 1400 tr.min-1. T=20°C. Inset : courbe d’étalonnage. 
La figure IV.22 montre les courbes de dosage tracées dans la solution NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) contenant des concentrations croissantes de peroxyde 
d’hydrogène. La borne supérieure de potentiel est fixée à 0,85 V pour réduire au maximum 
l’oxydation électrochimique des AuNP. La vitesse de balayage des potentiels est maintenue à 
5 mV.s-1 pour éviter autant que possible la consommation de H2O2 par AuCl4
-. La courbe 









































y = -0.229x - 2E-05 


















Figure IV.22 Courbes intensité-potentiel tracées avec l’électrode B dans une solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant des concentrations croissantes de H2O2.     
r = 5 mV.s-1. ω = 1400 tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
Le tableau IV.8 rassemble les performances analytiques obtenues pour les deux espèces 
avec l’électrode B et celles enregistrées avec les électrodes d’or et de carbone vitreux. 
Quelle que soit l’espèce cible considérée, les limites de quantification sont sensiblement 
abaissées avec les AuNP, plus particulièrement lorsque l’on compare ces valeurs avec celles 
obtenues sur une électrode de carbone vitreux. Ainsi, dans le cas de O2, la limite de 
quantification est environ 5 fois plus basse, et elle est 10 fois plus basse dans le cas de H2O2. 
Il faut noter qu’il n’a pas été possible d’aller en deçà de 56 µmol L-1, non pas en raison de la 
mesure électrochimique (le courant de réduction de O2 est encore conséquent à cette 
concentration et il serait possible de mesurer des courants bien plus faibles) mais parce que la 





































y = 0.1805x + 3E-06 


























Limite de détection 
(µmol.L-1) 
Limite de quantification 
(µmol.L-1) 
Dosage de l’oxygène 
Or 1,4 67 99 
Carbone vitreux 3,5 200 290 
Electrode B 0,96 <56 <56 
Dosage du peroxyde d’hydrogène 
Or 0,98 6,5 10 
Carbone vitreux 1,43 1,3 26 
Electrode B 0,75 2,6 2,6 
 
Tableau IV.8 Performances analytiques obtenues pour le dosage de O2 et de H2O2 sur les 
électrodes d’or et de carbone vitreux non modifiées et sur l’électrode B. 
Pour ce qui concerne la limite de détection de O2, la valeur obtenue avec l’électrode B 
est relativement proche de celle obtenue sur or massif, alors qu’elle est 2,5 fois meilleure dans 
le cas de H2O2. Dans ce dernier cas, il est toutefois intéressant de noter que la meilleure limite 
de détection est obtenue sur une électrode de carbone vitreux non fonctionnalisée. Ce résultat 
étonnant peut s’expliquer si l’on considère qu’au potentiel auquel on mesure le courant 
d’oxydation de H2O2 sur Au (massif ou nanoparticulaire), l’oxydation du matériau d’électrode 
en présence d’ions Cl- a déjà commencé, qui conduit à la formation du complexe AuCl4
- 
comme précédemment évoqué (cf. réaction III.17). 
Vis-à-vis de la sensibilité, la même tendance est observée pour les deux cibles 
analytiques : les valeurs décroissent dans l’ordre carbone vitreux – or massif – nanoparticules. 
Ceci peut s’expliquer par le fait que l’aire d’électrode utilisée pour le calcul des densités de 
courant est l’aire géométrique et non la surface réelle de chaque électrode. Ainsi, le carbone 
vitreux qui est beaucoup plus rugueux que l’or massif, est avantagé par ce mode de calcul. 
Les différentes valeurs obtenues dans la bibliographie concernent une large gamme de 
concentrations de H2O2 (tableau IV.9). Plusieurs résultats sont meilleurs que ce annoncés dans 
notre cas, mais nécessite des modifications de surface d’électrode beaucoup moins simples à 









Electrolyte support Limite de détection Linéarité 
[64] 
Au nanoporeux sur 
Au 
Tampon phosphate 
(0,1mol.L-1 – pH = 7) 
0,33 µmol.L-1 
1 à 55 µmol.L-1 
0,08 à 1,3 mmol.L-1 
[65] AuNP avec catalase 
Tampon phosphate 
(0,1mol.L-1 – pH = 7) 
0,05 µmol.L-1 0,3 à 600 µmol.L-1 
[25] 
AuNP/CV 
immobilisées avec du 
Nafion 
Tampon phosphate 
(0,1mol.L-1 – pH = 6,9) 
0,5 µmol.L-1 1,5 à 90 µmol.L-1 
[16] 
Au modifié avec des 
nanotubes de carbone 
Tampon phosphate 
(0,1mol.L-1 – pH = 7) 
- 25 à 250 µmol.L-1 
[9] 
CV modifié avec une 
enzyme-ADN 
Tampon phosphate 
(0,1mol.L-1 – pH = 8) 
2,2 µmol.L-1 10 à 1500 µmol.L-1 
[18] 
CV modifié avec des 
nanotubes Ag/SnO2 
Tampon phosphate 
(0,2mol.L-1 – pH = 7) 
5 µmol.L-1 10 à 35000 µmol.L-1 
[66] Pt mésoporeux 
Tampon phosphate 
(0,2mol.L-1 – pH = 7) 
4,5 µmol.L-1 20 à 40000 µmol.L-1 
 
Tableau IV.9 Données analytique sur la détection de H2O2 dans la bibliographie 
b. Dosage simultané de O2 et H2O2 
Dans le chapitre 3, il a été montré que les deux vagues de réduction de O2 et H2O2 sur 
une électrode d’or massif sont très proches et par conséquent ne permettent pas de doser ces 
deux espèces simultanément. La figure IV.23 présente les voltammogrammes cycliques tracés 
en oxydation et en réduction avec deux électrodes de carbone vitreux fonctionnalisées par des 
AuNP déposées par électrolyse au potentiel imposé de -0,5V pendant 30 minutes. On peut 
remarquer que le pic de réduction de O2 à -0,25V est suffisamment séparé de celui, moins 
bien défini, de H2O2, (à -0,55V) pour autoriser un dosage. 





Figure IV.23 Voltammogrammes cycliques tracés simultanément avec deux électrodes B dans 
une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) (traits pointillés) et 
contenant également H2O2 à 3,2.10
-4 mol.L-1 (courbes en trait plein). r = 5mV.s-1. T=20°C. 
Les deux voltammogrammes débutent à 0,0V, l’un allant vers les potentiels cathodiques (bleu) 
et l’autre vers les potentiels anodiques (rouge). 
Afin d’examiner la possibilité d’un dosage simultané des deux espèces O2 et H2O2, une 
série de voltammogrammes a été tracée après les ajouts successifs d’une solution de H2O2. 
Les courants d’électrolyse sont relevés à trois potentiels différents : -0,3V (qui correspond au 
potentiel de réduction de O2) et -0,65V (qui correspond au potentiel de réduction de H2O2) 
avec la cathode, et +0,78V (qui correspond au potentiel d’oxydation de H2O2) avec l’anode. 
La Figure IV.24 présente l’évolution des courants relevés à ces trois potentiels en fonction de 


















Figure IV.24 Influence de la concentration en H2O2 sur les courants mesurés sur deux 
électrodes B dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) aux 
potentiels de : (▲) 0,78V ; (♦) -0,3V ; (■)  -0,65V. 
On observe logiquement une évolution croissante du courant (en valeur absolue) à -
0,65V avec l’ajout de H2O2. Le courant relevé à 0,78V augmente lui aussi, avec une pente 
deux fois plus faible que celle correspondant à la réduction de H2O2. Cette différence résulte 
là-aussi essentiellement de la consommation de H2O2 par AuCl4
-. Le courant mesuré à -0,3V 
relatif à la réduction biélectronique de O2 présente une évolution intéressante : celle-ci est 
notable pour des ratios [H2O2]/[O2] inférieurs à 0,27 (cette valeur correspondant à une 
concentration en peroxyde d’hydrogène de 65 µmol.L-1), puis relativement stable pour des 
ratios supérieurs. Ceci peut s’expliquer par un décalage progressif des voltammogrammes 
vers les potentiels cathodiques observé expérimentalement, conduisant à une diminution du 
courant au potentiel fixe de -0,3V. Ce décalage peut être la conséquence d’une instabilité 
y = -1477.9x - 47.832 
R² = 0.5851 
y = -34085x - 112.16 
R² = 0.9502 
y = 15785x + 7.5524 























relative et de l’évolution progressive des propriétés électrocatalytiques des AuNP au cours des 
enregistrements successifs des courbes. Quoi qu’il en soit, et contrairement aux électrodes 
non modifiées précédemment testées, ce dernier résultat montre qu’il est possible de doser 
simultanément l’oxygène et le peroxyde d’hydrogène sur l’électrode modifiée AuNP/CV, 
mais à des concentrations encore trop élevées ([H2O2] > 65µmol.L
-1) comparé à celles 
attendues in vivo [68]. 
6. Etude de la stabilité de l’interface modifiée 
La conservation des propriétés électrocatalytiques de l’électrode de CV modifiée par les 
AuNP est un critère important qui a des conséquences immédiates sur la répétabilité des 
mesures. Pour évaluer cette stabilité, l’état de surface de deux électrodes B a été examiné 
avant et après avoir tracé cinq courbes intensité-potentiel successives à l’état stationnaire dans 
une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) : les unes dans le domaine de 
potentiel correspondant à la réduction de l’oxygène et les autres dans le domaine de potentiel 
correspondant à l’oxydation du peroxyde d’hydrogène. Les photographies MEB 
correspondantes sont présentées à la figure IV.25. 
Les AuNP ont initialement une taille moyenne de 25 nm et une densité de 555 part/µm² 
(cliché A). Après le tracé des cinq voltammogrammes en réduction, la densité chute 
légèrement alors que la taille moyenne reste globalement constante. Il faut toutefois noter la 
présence d’agrégats d’or, ce qui se traduit par une augmentation de l’écart-type relatif de la 
taille de 49% à 57%. Le tracé des courbes dans la solution de H2O2 entraine des changements 
plus importants de l’état de surface de l’électrode. On constate une augmentation sensible de 
la densité des AuNP (794part/µm²) et une diminution de leur taille (18nm). Ces modifications 
des caractéristiques du dépôt peuvent être attribuées à l’oxydation des AuNP en AuCl4
- et la 
réduction concomitante de ce complexe d’or en Au(0) par H2O2 via la réaction chimique 




spontanée (réaction III.17). Ces réactions couplées entrainent un réarrangement des 






Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 555 part/µm² 
 







Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 477 part/µm² 
 







Caractéristiques du dépôt : 
 
Densité : 794 part/µm² 
 
Taille : 18 ± 14 nm (78%) 
 
Figure IV.25 Clichés MEB d’AuNP électrodéposées par EPI à -0,5V durant 1800s à 10°C 
dans une solution désaérée NaNO3 à 0,1 mol.L
-1 pH=3 contenant AuCl4
- à 2,5.10-4mol.L-1. 
(A) dépôt initial ; (B) dépôt après 5 courbes intensité-potentiel tracées en réduction dans 
une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) ; (C) dépôt après 5 courbes 
tracées en oxydation dans la solution précédente contenant H2O2 à 2,4.10
-4mol L-1. 




IV. Détection de O2 et H2O2 avec des électrodes modifiées par des AuNPs synthétisées 
par voies chimiques 
1. Synthèse des AuNPs 
a. Contexte 
Un objectif de ce travail de thèse consistait à comparer les propriétés électrocatalytiques 
des AuNP électrodéposées sur électrode de carbone vitreux ou synthétisées chimiquement 
avant le dépôt. Dans ce cadre, le cahier des charges pour la synthèse chimique d’AuNP est le 
suivant : 
- Effectuer les synthèses en milieu aqueux. 
- Choisir les synthèses les plus simples (une ou deux étapes) avec le moins de réactifs 
possibles. 
- Obtenir des AuNP de forme et de taille homogènes. 
Les premiers essais ont été réalisés en réduisant le précurseur d’or (HAuCl4) avec du 
citrate de sodium (Cit). Selon le ratio molaire utilisé HAuCl4/Cit, les AuNP synthétisées sont 
différentes. La figure IV.26 montre le cliché obtenu en microscopie électronique à 
transmission (TEM) à l’issue d’une synthèse réalisée avec un ratio (HAuCl4/Cit) = 1/2. Les 
AuNP sont clairement polydisperses et de morphologies différentes. Par ailleurs, le précurseur 
d’or n’a pas été totalement réduit ni stabilisé, comme en attestent les reflets jaunes observés 
sur la paroi du pilulier mettant en avant de mauvaises conditions de synthèse. 
 
 






Figure IV.26 Photographie TEM d’une 
synthèse de AuNP à T=20°C avec un ratio 
(AuCl4
-/Cit) = 1/2. 
Une autre synthèse de type Turkevich est réalisée avec un ratio (AuCl4
-/Cit) = 1/3,4 et à 
la température d’environ 100°C. En accord avec les données bibliographiques [26,69,70], les 
particules obtenues sont sphériques et de taille voisine de 20nm. En utilisant un réducteur plus 
fort que le citrate de sodium, comme par exemple le tétrahydroborate de sodium NaBH4, les 
AuNP synthétisées sont beaucoup plus petites (quelques nm). Ces deux réducteurs sont 
utilisés par la suite pour diversifier les tailles d’AuNP obtenues par les synthèses colloïdales. 
Par ailleurs, des stabilisants (ou ligands) sont très souvent introduits dans le protocole 
de synthèse afin d’obtenir des AuNP de taille monodisperse et/ou de morphologie différente 
[22]. C’est par exemple le cas de la N-Acétyl-cystéine (NAC) qui pourrait présenter des 
propriétés analogues à la L-cystéine dont les propriétés stabilisantes ont déjà été présentées 
[71,72]. La NAC pourrait jouer un rôle de stabilisant stérique beaucoup plus important que la 
L-cystéine de par sa chaine carbonée plus longue. 
b. Synthèses chimiques utilisées 
Afin de réduire les étapes et simplifier les synthèses, plusieurs essais ont été réalisés 
dans le cadre de cette étude, tels que la réduction par l’hydrazine (pouvant donner des AuNP 




dendritiques [73]) ou encore la stabilisation par la L-cystéine (stabilisant pouvant scinder les 
particules au cours du temps [74]). Les quatre synthèses présentées ci-après sont celles ayant 
donné les meilleurs résultats quant à l’application analytique finale de détection du dioxygène 
dissous et du peroxyde d’hydrogène (cf. détails des réactifs Annexe 10) 
Synthèse A : Synthèse Turkevich classique 
réaction IV.3 : 
     
           
     à    °         
                                                                                
Une solution aqueuse de 30 mL de citrate de sodium (8,5.10-5 mol) est chauffée dans un 
ballon jusqu’à atteindre un reflux (T = 100°C). Une fois la température atteinte, 10 mL d’une 
solution d’AuCl4
- (2,5.10-5 mol) sont ajoutés en tête de réfrigérant. Enfin 10mL d’H2O MilliQ 
sont ajoutés comme eau de rinçage. Le mélange est chauffé à 100°C pendant 20 minutes puis 
refroidi lentement (pendant 1h environ) jusqu’à atteindre la température ambiante. La solution 
change de couleur au cours de la synthèse, gris après quelques minutes d’agitation puis violet 
foncé et enfin rouge rubis après une dizaine de minutes. 
Synthèse B : Synthèse Turkevich dans H2O/EtOH (50/50) 
réaction IV.4 : 
     
      
     à    °              
                                                                                     
Cette deuxième synthèse est réalisée dans un mélange H2O/EtOH (50/50). La synthèse 
réalisée dans de l’éthanol à 96% ne produit pas de AuNP en suspension mais plutôt des 
agrégats d’or à éviter. Le protocole de cette synthèse est identique à la Synthèse A. Les 
couleurs obtenues au cours du temps sont aussi très proches de celles observées en milieu 
aqueux. 




Synthèse C : Synthèse Turkevich avec stabilisation par la NAC 
réaction IV.5 : 
     
      
     à    °         
                                       
                              
La troisième synthèse fait intervenir la N-acétyl-cystéine (NAC) comme stabilisant. 
Lorsque celle-ci est directement mise en contact avec AuCl4
-, une solution blanche légèrement 
opaque apparait. Il est par la suite impossible d’obtenir une solution colloïdale, même en 
utilisant NaBH4 comme réducteur. L’utilisation de la NAC exclut de fait les synthèses « one 
pot » et les AuNP doivent préalablement être synthétisées. 8,5.10-5 mol de citrate de sodium 
sont introduits dans 20 mL de solution aqueuse chauffée à 100°C. Lorsque la température est 
atteinte et le reflux visible, 10mL d’une solution de précurseur AuCl4
- (2,5.10-5 mol) sont 
ajoutés. Le mélange réactionnel est chauffé 20 minutes puis 20 mL de solution de NAC 
(8,5.10-5 mol) sont introduits dans le milieu réactionnel. Le chauffage est immédiatement 
coupé et le mélange est refroidi lentement jusqu’à la température ambiante (1 heure). Les 
couleurs observées au cours de la synthèse sont les mêmes que dans la synthèse de Turkevich 
classique. La solution devient toutefois légèrement plus claire lors de l’ajout de la NAC. La 
couleur ne change pas avec le temps. 
Synthèse D : Synthèse NaBH4 avec stabilisation par la NAC 
réaction IV.6 : 
     
        
à   °          
                               
                            




Cette quatrième synthèse utilise NaBH4 comme réducteur. Ce composé est peu stable en 
milieu aqueux (réaction IV.7) et la solution utilisée doit donc être fraichement préparée. 
réaction IV.7  NaBH4 + 2 H2O → NaBO2 + 4 H2
↑ 
NaBH4 étant un réducteur très fort, il n’est pas nécessaire de chauffer la solution pour 
accélérer la réaction. La synthèse peut donc être réalisée à température ambiante.  
La solution de NaBH4 (8,5.10
-5 mol – 20mL) est introduite dans un ballon à température 
ambiante avec 10mL de solution d’AuCl4
- (2,5.10-5 mol). 20mL de solution de NAC (8,5.10-5 
mol) sont ensuite ajoutés. L’ajout de  cette solution doit être réalisé le plus rapidement 
possible, pour favoriser la synthèse de particules de petites tailles. 
c. Caractérisations physico-chimiques 
La figure IV.27 montre les photos TEM des nanoparticules obtenues par ces quatre 
synthèses. Leurs distributions de taille sont calculées avec le logiciel Origine et reportées dans 
la figure IV.28. Les AuNP issues de la synthèse A (Turkevich) sont en majeure partie 
sphériques de taille 18,3 ± 4,2 nm avec toutefois la présence de quelques ovoïdes. Les AuNP 
obtenues par la synthèses B sont de morphologie plus homogène (sphériques pour la plupart) 
et de taille légèrement plus grande : 22,6 ± 5,5 nm. L’emploi de la NAC dans le protocole 
opératoire C a pour effet de synthétiser des AuNP nanosphériques monodisperses de taille 9,9 
± 1,4 nm. Enfin, la synthèse D produit des AuNPs sphériques de très petite taille (2,3 ± 0,7 
nm), qui nécessitent un grossissement deux fois plus important que sur les autres photos pour 
pouvoir les observer clairement. Les courbes gaussiennes relatives aux distributions sont 
tracées figure IV.28. Il apparait clairement que les populations de particules sont 
monodisperses dans les synthèses C et D. En revanche, la synthèse A (synthèse Turkevich 
classique), ne montre pas un aspect monodisperse prononcé, puisque des nanoparticules de 
tailles supérieures à 22nm sont présentes en quantité non négligeable. 




















Figure IV.28 Distribution de taille des AuNP obtenues avec les différentes synthèses 
colloïdales (A à D).  
La figure IV.29 montre les spectres UV-Visibles enregistrés avec les quatre solutions 
colloïdales. La longueur d’onde λ des pics situés entre 500 et 600nm est relative à la 
fréquence plasmon de surface des AuNP. Dans le cas de nanoparticules sphériques, plus cette 
longueur d’onde est élevée, plus la taille des particules est grande. Les longueurs d’onde des 
pics observés sur les quatre spectres sont bien en accord avec les tailles observées sur les 
photos de microscopie TEM.  
C D 
A B 





Figure IV.29 Spectres UV-Visible des différentes solutions colloïdales d’AuNP synthétisées. 
2. Préparation et activation des électrodes modifiées 
L’interface électrochimique est élaborée de la façon suivante. 50µL de solution 
colloïdale sont déposés à la surface de l’électrode de carbone vitreux à l’aide d’une pipette, 
puis séchés à température ambiante pendant 12h. A noter que les solutions colloïdales 
utilisées ont été synthétisées deux mois auparavant. Le séchage est poursuivi en mettant 
l’électrode à l’étuve à 60°C pendant 1 heure. La mise à l’étuve est indispensable pour que les 
AuNPs adhèrent à la surface de l’électrode. La figure IV.30 montre les clichés MEB des 
























Synthèse A : λ = 520 nm 
Synthèse B : λ = 526 nm 
Synthèse C : λ = 518 nm 
Synthèse D : λ = 510 nm 
 
 







Figure IV.30. Photographies MEB des différents dépôts d’AuNP obtenus à partir des 
synthèses colloïdales A, B, C et D. Les protocoles de synthèse sont précisés au § IV.1.b. 
Quelle que soit la synthèse colloïdale choisie, les dépôts d’AuNP sont différents de ceux 
assistés électrochimiquement. Les nanoparticules ont ici tendance à s’agréger partiellement 
lors du séchage. Cette agrégation peut résulter entre autres des interactions entre les couches 
organiques de stabilisant qui entourent les AuNP. Ce phénomène est beaucoup moins présent 
avec le dépôt D qui paraît plus homogène, les nanoparticules obtenues étant de plus petite 
taille et recouvrant la totalité du substrat. La synthèse D étant réalisée avec le plus fort 
réducteur (NaBH4), le rendement de cette synthèse est très certainement supérieur à ceux des 
trois autres synthèses.  
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Les quatre électrodes sont ensuite activées par voltammétrie cyclique dans une solution 
de H2SO4 à 0,5 mol.L
-1. Les courbes correspondantes sont reportées à la figure IV.31. Les 
quantités d’électricité correspondant à la réduction des oxydes d’or (pic à E = 0,9V) sont 
également mentionnées. 
 
Figure IV.31 Voltammogrammes cycliques tracés dans une solution désaérée de H2SO4 à 0,5 
mol.L-1 avec une électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP synthétisées 
chimiquement. r = 100 mV.s-1.  Courbe marron : synthèse A ; courbe grise : synthèse B ; 
courbe violette : synthèse C ; courbe rose : synthèse D. 
Ces voltammogrammes confirment d’une part la présence d’or sur chaque électrode, 
d’autre part que les synthèses induisent des quantités d’or déposé et/ou des réactivités 
électrochimiques différentes. La quantité la plus importante d’or déposé est obtenue avec les 
AuNP synthétisées par la synthèse D utilisant NaBH4 comme réducteur (courbe rose). Comme 












Turkevich + NAC 
NaBH4 + NAC 















L’électrode modifiée par des AuNP synthétisées via la méthode Turkevich et stabilisé avec la 
NAC (synthèse C, courbe violette) présente la réactivité la plus faible. Pourtant, les particules 
sont plus petites que celles obtenues avec la méthode Turkevich standard (figure IV.28.C et 
IV.28.A, respectivement).  
3. Détermination des paramètres cinétiques 
a. Réduction du dioxygène dissous 
La figure IV.32 regroupe les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire dans 
une solution aérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec l’électrode de 
carbone vitreux modifiée par les AuNP obtenues à partir des quatre synthèses. A titre de 
comparaison sont aussi reportées les courbes enregistrées avec les électrodes d’or (courbe 
verte) et de carbone vitreux (courbe rouge) non modifiées. Dans le tableau IV.10 sont 
indiquées les caractéristiques cinétiques de chacune des courbes. 
Les résultats montrent que les propriétés électrocatalytiques des AuNP dépendent des 
conditions de synthèse. Seules les synthèses A (Turkevich) et D (utilisant NaBH4 comme 
réducteur) favorisent la réduction de l’oxygène en deux étapes successives qui apparaissent 
pour les surtensions cathodiques les plus faibles, nécessitant donc le moins d’énergie. C’est 
également élaborée à partir de la synthèse D que l’électrode modifiée présente la plus grande 
sélectivité (ΔE1/2 = 0,57V). Ces observations sont cohérentes avec les caractéristiques de 
dépôt métallique : ses propriétés électrocatalytiques vis-à-vis de la réduction de l’oxygène 
sont d’autant plus exacerbées que les AuNP sont nombreuses (figure IV.30) et de petite taille 
(figure IV.28). 





Figure IV.32 Courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire dans une solution aérée 
de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) avec une électrode de carbone vitreux 
modifiée par des AuNP synthétisées chimiquement. r = 1 mV.s-1. ω= 1400 tr.min-1.  
Matériaux d’électrode OCP E1/2 O2 E1/2 H2O2 ∆E1/2 
OCP-E1/2 O2 
(η) 
Carbone vitreux -0.09 -0.85 -1.34 0.49 -0.76 
Au massif 0.02 -0.24 -0.57 0.33 -0.26 
EPI AuNP/CV -0.5V/Ref 1800s -0.09 -0.29 -0.81 0.52 -0.21 
AuNP/CV synthèse A -0,01 -0,30 -0,87 0,57 -0,30 
AuNP/CV synthèse B -0,09 -0,73 - - -0,65 
AuNP/CV synthèse C -0,17 -0,92 - - -0,75 
AuNP/CV synthèse D 0,01 0,32 -0,89 0,57 -0,33 
 
Tableau IV.10 Données thermodynamiques et cinétiques de réduction électrochimique de O2, 




















Turkevich 50/50 EtOH/H2O 
Turkevich + NAC (20min) 












Le tableau IV.11 rassemble les valeurs du coefficient de transfert de charge cathodique 
βn de O2 sur les électrodes modifiées par les AuNP synthétisées chimiquement. Ces valeurs 
ont été obtenues en appliquant les méthodes de Koutecky-Levich et de Tafel sur deux séries 
de 6 courbes intensité-potentiel (cf. courbes synthèse D Annexe 8). 
Electrode Au CV 
EPI -0,5V 
1800s Synt. A Synt. B Synt. C Synt.D 
Koutecky-
Levich 
0,38 ± 0,01 0,23 ± 0,01 0,62 ± 0,05 0,59 ± 0,04 0,17 ± 0,12 0,28 ± 0,02 0,55 ± 0,04 
Tafel 0,39 ± 0,03 0,25 ± 0,02 0,61 ± 0,03 0,60 ± 0,01 0,51 ± 0,04 0,33 ± 0,05 0,57 ± 0,02 
Moyenne 0,39 ± 0,02 0,24 ± 0,02 0,62 ± 0,06 0,60 ± 0,02 0,34 ± 0,24 0,31 ± 0,04 0,56 ± 0,03 
 
Tableau IV.11 Valeurs des coefficients de transfert de charge βn pour la réduction de O2 sur 
électrodes modifiées par les AuNP synthétisées chimiquement. 
Les valeurs de αn obtenues pour l’oxydation de H2O2 sont les plus fortes lorsque les 
particules sont issues de la synthèse A ou D. Ces résultats coïncident non pas uniquement 
avec la taille des AuNP mais aussi avec la quantité d’or déposé à la surface de l’électrode, en 
accord avec la charge consommée lors de la réduction des oxydes d’or (figure IV.31) Au 
contraire, les coefficients de transfert électronique sont similaires à ceux des matériaux non 
modifiés lorsque l’interface utilise des AuNP issues des synthèses B et C. En corolaire, la 
quantité d’or déposée à la surface de carbone vitreux est beaucoup plus faible que dans le cas 
des synthèses A et D.  
b. Oxydation du peroxyde d’hydrogène 
La figure IV.33 montre les courbes intensité-potentiel tracées à l’état stationnaire avec une 
solution de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 
sur une électrode de carbone vitreux modifiée par des AuNP synthétisées chimiquement. 





Figure IV.33 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) contenant H2O2 à 2,4.10
-4mol.L-1 sur une électrode de carbone 
vitreux modifiée par des AuNP synthétisées chimiquement. r = 1 mV.s-1. ω= 1400 tr.min-1. 
Courbe marron : synthèse A ; courbe grise : synthèse B ; courbe violette : synthèse C ; 
courbe rose : synthèse D. Courbe rouge : carbone vitreux non modifié ; courbe verte : or. 
Ces courbes mettent en évidence une très forte augmentation de la cinétique 
d’oxydation de H2O2 sur les AuNP synthétisées par la méthode D. Ce résultat confirme une 
fois encore les propriétés électrocatalytiques particulières des nanoparticules synthétisées avec 
NaBH4 comme réducteur. 
Le tableau IV.12 rassemble les valeurs du coefficient de transfert de charge anodique 
αn de H2O2 sur les électrodes modifiées par les AuNP synthétisées chimiquement. Ces valeurs 
ont été obtenues en appliquant les méthodes de Koutecky-Levich et de Tafel sur deux séries 






























Electrode Au CV 
EPI -0,5V 
1800s 
Synt. A Synt. B Synt. C Synt.D 
Koutecky-
Levich 
0,21 ± 0,03 0,24 ± 0,04 0,61 ± 0,06 0,51 ± 0,02 0,29 ± 0,09 0,12 ± 0,02 0,67 ± 0,04 
Tafel 0,26 ± 0,03 0,26 ± 0,02 0,87 ± 0,02 0,61 ± 0,02 0,35 ± 0,03 0,10 ± 0,04 0,63 ± 0,05 
Moyenne 0,24 ± 0,03 0,25 ± 0,03 0,78 ± 0,14 0,56 ± 0,05 0,32 ± 0,04 0,11 ± 0,03 0,65 ± 0,05 
 
Tableau IV.12 Valeurs des coefficients de transfert de charge αn pour l’oxydation de H2O2 
sur électrodes modifiées par les AuNP synthétisées chimiquement. 
Les valeurs obtenues confirment les propriétés électrocatalytiques des AuNP. Les 
coefficients de transfert anodique les plus élevés sont obtenus avec la synthèse D (NaBH4 + 
NAC, αn = 0,65). Une exception est toutefois observée avec les AuNP préparées selon la 
synthèse C, pour lesquelles le coefficient αn est plus petit que ceux déterminés sur les deux 
électrodes non modifiées. Cette valeur particulière résulte très certainement d’une faible 
quantité d’or déposé. 
4. Dosage de O2 et H2O2 avec une électrode modifiée par des AuNP synthétisées 
chimiquement 
Les dosages du dioxygène et du peroxyde d’hydrogène ont été réalisés avec l’électrode 
de carbone vitreux modifiée par les AuNP synthétisées selon la voie de synthèse D.  
a. Dosages indépendants 
La figure IV.34 montre les courbes de dosage de l’oxygène tracées dans la solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4). La variation de la concentration en dioxygène est 
réalisée selon le protocole opératoire détaillé au chapitre III et contrôlé par la sonde de Clark. 
La courbe d’étalonnage est tracée pour un courant d’électrolyse mesuré au potentiel de -0,6V. 





Figure IV.34 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode AuNP/CV (synthèse D) 
dans une solution NaCl-NaHCO3 0,15/0,028 mol.L
-1) contenant O2 à diverses concentrations 
de dioxygène dissous. r = 5 mV.s-1. ω = 1400 tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
La figure IV.35 montre quant à elle les courbes de dosage tracées dans la solution NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant des concentrations croissantes de peroxyde 
d’hydrogène. Les conditions expérimentales de mesure sont identiques à celles adoptées avec 
l’électrode B (paragraphe III.5.a). La courbe d’étalonnage est tracée pour un courant 










































y = -0.2127x - 2E-05 



















Figure IV.35 Courbes intensité-potentiel tracées avec une électrode AuNP/CV (synthèse D) 
dans une solution NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant des concentrations 
croissantes de H2O2. r = 5 mV.s
-1. ω = 1400 tr.min-1. Inset : courbe d’étalonnage. 
Le tableau IV.13 rassemble les performances analytiques obtenues pour les deux 
espèces. Les performances enregistrées avec les électrodes d’or et de carbone vitreux non 













































y = 0.0803x + 2E-06 
























Dosage de l’oxygène 
Or 1,4 67 99 
Carbone vitreux 3,5 200 290 
Electrode B 0,96 <56 <56 
AuNP/ CV (synthèse D) 0,89 <56 <56 
Dosage du peroxyde d’hydrogène 
Or 0,98 6,5 10 
Carbone vitreux 1,43 1,3 26 
Electrode B 0,75 2,6 2,6 
AuNP/ CV (synthèse D) 0,34 2,6 2,6 
 
Tableau IV.13 Performances analytiques obtenues pour le dosage de O2 et de H2O2 sur les 
électrodes d’or et de carbone vitreux non modifiées, l’électrode B et l’électrode AuNP/CV 
(synthèse D). 
On retrouve les mêmes tendances avec l’électrode modifiée par les AuNP synthétisées par 
voie colloïdale qu’avec l’électrode B. Quelle que soit la cible analytique, les LDD et les LDQ 
sont, parmi les plus basses enregistrées. En raison des performances de la sonde de Clark 
(paragraphe III.5.a), il n’a toutefois pas été possible de déterminer une LDD pour l’oxygène 
en deçà de 56 µmol.L-1. En revanche, les sensibilités sont dans les deux cas les plus faibles. 
Ce résultat est là encore très certainement la conséquence du mode de calcul qui prend en 
compte l’aire géométrique de l’électrode et non pas la surface active réelle. 
b. Dosage simultané de O2 et H2O2 
Le dosage simultané de O2 et H2O2 est réalisé avec deux électrodes de carbone vitreux 
modifiées par des AuNP préparées selon la voie de synthèse colloïdale D, qui présentent les 
meilleures propriétés électrocatalytiques. La figure IV.36 présente les voltammogrammes 
cycliques tracés simultanément en oxydation et en réduction avec les deux électrodes. On peut 




remarquer que le pic de réduction de O2 à -0,25V est très distinct du signal de réduction de 
H2O2, qui n’est bien défini qu’à concentration élevée. 
 
Figure IV.36 Voltammogrammes cycliques tracés simultanément avec une cathode et une 
anode en AuNP/CV (synthèse D) dans une solution aérée de NaCl-NaHCO3             
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH=7,4) (traits pointillés) et contenant également H2O2 à 6,3.10
-4 
mol.L-1 (courbes en trait plein). r = 5mV.s-1. 
Plusieurs voltammogrammes successifs ont été tracés après des ajouts d’une solution de 
H2O2. La figure IV.37 montre l’évolution des courants enregistrés à la cathode aux potentiels 



















Figure IV.37. Influence de la concentration en H2O2 sur les courants mesurés simultanément 
avec une cathode et une anode AuNP/CV (synthèse D) dans une solution aérée de NaCl-
NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4), aux potentiels de : (▲) E = 0,78V ; (♦) E = -0,3V ; 
(■) E = -0,80V. 
Tout comme pour les électrodes d’or non modifiées et les électrodes B, les résultats 
montrent clairement une augmentation de courant à +0,78V (oxydation de H2O2) et à -0,80V 
(réduction de H2O2). En revanche, le courant mesuré à -0,3V est constant tout au long de 
l’expérience. La vague de réduction biélectronique de O2 est donc insensible à la présence de 
peroxyde d’hydrogène. Cette électrode montre donc une sélectivité optimale vis-à-vis des 
réductions simultanées de O2 et de H2O2. Le dosage de l’oxygène devient par conséquent 
possible sur toute la gamme de concentration testée. Le dosage du peroxyde d’hydrogène peut 
également être effectué simultanément en oxydation, même si la sensibilité n’est pas aussi 
élevée qu’attendue, en raison de la consommation de H2O2  par AuCl4
- (réaction III.17). 
y = 791x - 39.589 
R² = 0.0165 
y = -109416x - 110.69 
R² = 0.9221 
y = 51157x + 7.0048 






















V. Conclusion : récapitulatif des données 
Le tableau IV.14 rassemble toutes les données expérimentales obtenues sur les 
différents matériaux d’électrodes modifiées et non modifiées examinées dans cette étude. En 
regard, les figures IV.38 et IV.39 regroupent les courbes intensité-potentiel correspondant 
respectivement à la réduction de l’oxygène et l’oxydation du peroxyde d’hydrogène, pour les 
électrodes modifiées et pour les électrodes modifiées par les AuNP ayant donné les résultats 
les plus satisfaisants : électrodépôt à E = -0,5 V pendant 30 minutes d’une part, réduction 
chimique par NaBH4 en présence de NAC comme stabilisant. 
Qu’elles soient déposées électrochimiquement ou synthétisées chimiquement, les AuNP 
modifient sensiblement les propriétés électrocatalytiques du substrat carboné, dès lors qu’une 
quantité suffisante de métal est déposée. L’interface ainsi élaborée présente une sélectivité 
vis-à-vis des réactions de réduction de O2 et de H2O2 supérieure à celle observée sur l’or 
massif. Sur ce critère, les deux voies de synthèse des AuNP ont des performances très 
similaires. Ces nouvelles propriétés permettent par ailleurs d’augmenter de façon conséquente 
les coefficients de transfert de charge cathodique (pour O2) et anodique (pour H2O2). Leurs 
valeurs sont multipliées d’un facteur compris entre 2 et 3 suivant le substrat considéré et le 
mode de fonctionnalisation. 
Contrairement aux matériaux non modifiés, les deux électrodes fonctionnalisées 
autorisent le dosage simultané de l’oxygène et du peroxyde d’hydrogène. Malgré des 
sensibilités plus faibles (certainement liées au mode de calcul des aires géométriques), les 
LDD et les LDQ sont abaissées d’un facteur 2 au minimum. Elles sont même apparues plus 
performantes que l’électrode de Clark pour la détection de faible quantité d’oxygène. En 
considérant l’ensemble des caractéristiques analytiques et cinétiques, la configuration 
optimale du dosage simultané associe l’électrode modifiée par électrochimie (EPI -0,5V 
pendant 30 minutes) comme anode, celle aboutissant au αn le plus élevé, et l’électrode 




modifiée par les AuNP synthétisées avec NaBH4+NAC comme cathode au vue de la 
sélectivité entre les deux vagues de réduction de O2. 
Conditions 

























Q électrodépôt (C) - - 2,21.10
-3 9,67.10-3 - - - - 
QredAuactivation 
        (C.cm-2) 
- 1,4.10-4 3,0.10-6 3,1.10-5 2,9.10-5 1,8.10-5 3,3.10-6 5,0.10-5 
Taille AuNPs 
(nm) 
- - 315 ± 89 25 ± 12 18,3 ± 4,2 9,9 ± 1,4 22,6 ± 5,5 2,3 ± 0,7 
Densité AuNPs 
(part.µm-2) 
- - 9 ± 2 555 ± 49 - - - - 
η (O2) (V) -0,76 -0,26 -0,58 -0,21 -0,29 -0,34 -0,35 -0,32 
ΔE1/2 (O2 - H2O2) 
(V) 
0,49 0,33 - 0,52 0,57 - - 0,57 
βn (O2) 0,24 ± 0,02 0,38 ± 0,02 0,31 ± 0,02 0,62 ± 0,01 0,60 ± 0,01 0,31 ± 0,04 0,34 ± 0,24 0,56 ± 0,02 





3,5 1,40 - 0,96 - - - 0,89 
LDD 
(µM) 
200 67 - < 56 - - - < 56 
LDQ 
(µM) 





1,43 0,98 - 0,75 - - - 0,34 
LDD 
(µM) 
1,3 6,5 - 2,6 - - - 2,6 
LDQ 
(µM) 
26 10 - 2,6 - - - 2,6 
 
Tableau IV.14 Récapitulatif des données analytiques et cinétiques pour les différentes 
électrodes étudiées. 
 





Figure IV.38 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH = 7,4) avec les électrodes non modifiées d’or (courbe verte) et de 
carbone vitreux (courbe rouge), et avec les électrodes modifiées par les AuNP 
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Figure IV.39 Courbes intensité-potentiel tracées dans une solution de NaCl-NaHCO3 
(0,15/0,028 mol.L-1 – pH = 7,4) et contenant H2O2 à 2,4.10
-4 mol.L-1 avec les électrodes non 
modifiées d’or (courbe verte) et de carbone vitreux (courbe rouge), et avec les électrodes 
modifiées par les AuNP électrodéposées (courbe bleue) ou synthétisées par voie colloïdale 
(courbe rose). 
Un bémol important concerne la stabilité des AuNP. Les dépôts électrochimiques 
d’AuNP montrent une évolution de leurs propriétés électrocatalytiques au cours des mesures. 
L’utilisation prolongée ou répétée de ces interfaces en tant que capteur électrochimique 
nécessite donc de mettre au point un protocole de stabilisation des AuNP, impliquant par 
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Les travaux présentés dans ce manuscrit avaient pour objectif de proposer un capteur 
électrochimique permettant le dosage simultané de deux agents pro-oxydants d’importance, 
l’oxygène dissous et le peroxyde d’hydrogène, en milieu neutre. 
Dans un premier temps, afin de combler une lacune dans la bibliographie existante et 
de servir de base de comparaison pour la suite de ces travaux, une étude de la cinétique de 
réduction de l’oxygène dissous et de l’oxydation du peroxyde d’hydrogène a été réalisée sur 
des électrodes en matériaux massifs – or et carbone vitreux – non fonctionnalisés, dans un 
électrolyte neutre proche du milieu physiologique – un mélange contenant NaCl et NaHCO3 
aux concentrations respectives de 0,15 et 0,028 mol.L-1, et de pH 7,4. Cette étude a permis 
d’accéder aux valeurs des coefficients de transfert de charge cathodique βn (pour O2) et 
anodique αn (pour H2O2) des réactions considérées, qui ont ensuite été comparées aux 
données reportées dans la bibliographie pour des milieux acides et basiques. Les valeurs 
obtenues pour βn varient entre 0,25 to 0,49 en fonction des conditions opératoires et sont 
systématiquement plus élevées sur or que sur carbone vitreux. Egalement, le nombre 
d’électrons échangés lors de la réduction de l’oxygène en fonction du potentiel appliqué à 
l’électrode a pu être déterminé, et l’interférence de la réduction du peroxyde d’hydrogène a 
été examinée. Il a ainsi été montré que la soustraction mathématique de cette interférence au 
courant total de réduction du dioxygène dissous stabilise le nombre d’électrons échangés à 
une valeur très proche de 2. 
 Dans un second temps, les travaux se sont focalisés sur l’étude des mêmes cinétiques 
de réaction pour O2 et H2O2, toujours en milieu neutre, mais cette fois sur des électrodes de 
carbone vitreux fonctionnalisées par des nanoparticules d’or. Ces dernières ont été préparées 
soit par réduction électrochimique d’un précurseur d’Au(III), soit par synthèse colloïdale avec 
différents réducteurs chimiques et ligands. L’influence des conditions de dépôt 





conditions de synthèse (réducteur utilisé, présence ou non d’un ligand stabilisant) a été 
examinée, et une forte corrélation a pu être démontrée entre ces conditions et la taille et la 
densité des nanoparticules sur l’électrode. Ces deux dernières caractéristiques se sont avérées 
d’une importance cruciale pour la détection du dioxygène et du peroxyde d’hydrogène, les 
nanoparticules les plus petites donnant les meilleurs résultats. Ainsi, pour cette application, 
NaBH4 est un meilleur réducteur chimique que le citrate de sodium, puisqu’il conduit à 
l’obtention de nanoparticules plus petites (2 nm de diamètre moyen pour les synthèses avec 
NaBH4, contre entre 10 et 20 nm pour celles avec le citrate de sodium, selon le solvant et le 
ligand utilisé). De la même façon, la densité des nanoparticules déposées sur le carbone 
vitreux est un paramètre clé, les meilleurs résultats étant obtenus pour des particules petites 
formant un réseau dense. Leurs propriétés électrocatalytiques ont pu être clairement mises en 
évidence à travers l’amélioration de la cinétique des réactions impliquant les deux cibles 
analytiques, par comparaison avec les résultats obtenus sur des électrodes en matériau massif. 
Ainsi, pour la réduction de l’oxygène, des valeurs de βn allant jusqu’à 0,61 ont pu être 
relevées. 
 Enfin, les électrodes de carbone vitreux fonctionnalisées par des nanoparticules d’or 
ont été utilisées pour réaliser des dosages de l’oxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène 
en milieu neutre. Sur l’électrode d’or non modifiée, la sélectivité des réponses 
ampérométriques de réduction de O2 et de H2O2 n’est pas suffisante pour envisager un dosage 
simultané des deux espèces. L’électrode de carbone vitreux présente quant à elle des LDD et 
des LDQ de l’oxygène bien trop élevées pour espérer pourvoir détecter de faibles 
concentrations. Les électrodes modifiées présentent certes une sensibilité inférieure à celle de 
l’or massif, mais permettent néanmoins d’abaisser la limite de quantification, qui devient 
inférieure à 60 µmol.L-1 (contre 99 µmol.L-1 pour l’or massif). Cette amélioration des 





électrode de carbone vitreux non fonctionnalisée, la sensibilité étant cette fois multipliée par 
2,5. Surtout, leurs propriétés électrocatalytiques autorisent la détection et le dosage sélectif de 
l’oxygène, même en présence de peroxyde d’hydrogène en concentration équivalente. 
Concernant le peroxyde d’hydrogène, les performances des électrodes modifiées sont 
meilleures que celles des deux matériaux massifs, les limites de quantification descendant 
cette fois jusqu’à 2,6 µmol.L-1. On peut cependant noter que, dans ce cas, la sensibilité est 
deux fois plus élevée avec les nanoparticules électrodéposées qu’avec celles préparées par 
voie colloïdales. 
 Plusieurs perspectives peuvent être dégagées de ces travaux. Tout d’abord, d’un point 
de vue fondamental, les données cinétiques obtenues sur matériaux massifs ou fonctionnalisés 
en milieu neutre rappellent l’intérêt d’un tel milieu pour de nombreuses applications en 
relation avec la biologie ou la médecine et devraient appeler de nombreuses études 
complémentaires sur d’autres milieux de pH proche de 7, mimant de plus en plus finement et 
précisément les conditions physiologiques. 
 D’un point de vue analytique, la dernière partie de ce travail a clairement mis en 
évidence la possibilité de doser simultanément O2 en réduction et H2O2 en oxydation. Cette 
« preuve de concept » doit cependant être optimisée et améliorée avant de pouvoir proposer 
un capteur fonctionnant sur ce principe. En particulier, la stabilité des nanoparticules sur le 
support conducteur en carbone vitreux devra être considérablement augmentée. Plusieurs 
pistes peuvent être envisagées, mais celle d’une stabilisation par des molécules organiques 
assurant une liaison covalente avec le substrat carboné semble la plus prometteuse, d’autant 
que l’équipe « Capteurs électrochimiques et procédés » du Laboratoire de Génie Chimique 
travaille déjà sur ce type de fonctionnalisation dans le cadre d’autres projets. Une étude 





mieux maîtriser et contrôler cette étape, pourrait également apporter une amélioration sensible 














Annexe 1 : Diagramme d’orbitales moléculaires de O2 et 
1O2 
Diagramme d’orbitale moléculaire de l’oxygène triplet. Cet état est en fait l’état fondamental 
de l’oxygène. Il possède deux électrons de spins parallèles dans les deux orbitales  x* et  y*. 







Diagramme d’orbitale moléculaire de l’oxygène singulet. Contrairement à l’état triplet, les 
deux électrons dans les plus hautes orbitales moléculaires occupées se trouvent appariés dans 








Occupation des orbitales antiliantes  * après apport d’énergie à l’oxygène fondamental. Le 
troisième état (1Σg+) est un autre état singulet où les deux électrons sont de spins antiparallèles 

















































































Annexe 5 : Programme MatLab utilisé pour la caractérisation de dépôt par la microscopie 
électronique à balayage. 
clear all 
 
nom_image = [‘nom.tif']; 
echelle = 1./687*2000; 
 
im_tmp = imread(nom_image); 
figure 
imshow(im_tmp) 
[ ni nj ]=size(im_tmp); 
im = im_tmp(1:ni-119,:); 
figure 
imshow(im) 












graindata = regionprops(im, 'basic'); 
idx=find([graindata.Area] > 1); 
cc1=bwlabel(im); 
cc2 = ismember(cc1,idx); 
graindata2 = regionprops(cc2, 'basic'); 







[L l] = size(cc2); 
fraction_surfacique = sum(aire) / (L*l) 
 
diam = sqrt(4*aire/pi) * echelle; 
subplot(2,2,4) 
[n xout] = hist(diam,floor(max(diam))); %100 est le nombre de barres histo 
bar(xout,n) 
title('Histo des diamètres en nm') 
somme_poids_statistique=sum(n.*xout); 
nombre_total = sum(n) 
surface_image=(L.*l.*echelle*echelle).*10^-6 
desnite=(nombre_total/(L.*l.*echelle*echelle)).*10^6 




fid = fopen('output.csv','w'); 
for i=1:length(xout) 
    str = [num2str(xout(i)) ';' num2str(n(i))]; 










Variation de la borne supérieure des voltammogrammes cycliques tracés dans une solution 
désaérée de NaCl-NaHCO3 (0,15/0,028 mol.L
-1 – pH=7,4) contenant 2,4.10-4mol.L-1 de H2O2 
Courbes intensité-potentiel mettant en évidence l’oxydation de H2O2 avec une électrode 
d’or. Par voltammétrie cyclique, et donc en l’absence de perturbations (dues à la rotation de 
l’électrode), il est aussi possible d’observer consécutivement la réduction des oxydes d’or (à 
environ 0,45V). En conclusion, le pic observé dans ces conditions est la résultante de 
l’oxydation de H2O2 mais aussi de Au. Donc, pour éviter l’oxydation du matériau d’électrode, 

















































































y = 24.294x - 26.303 









































Annexe 8 : Exploitation Koutecky-Levich et de Tafel pour la réduction de O2 avec l’électrode 























































y = -21.621x - 20.243 








































Annexe 9 : Exploitation Koutecky-Levich et de Tafel pour l’oxydation de H2O2 avec 
















































y = 21.727x - 24.279 






























































37,83 98% Alfa Aesar 16940-66-2 
 
Citrate de sodium 
C6H5Na3O7 
258,07  Alfa Aesar 68-04-2 - 
N-acétyl-L-cystéine 
C5H9NO3S 








●NO monoxyde d'azote 
●OH radical hydroxyle 
1O2 oxygène singulet 
3O2 oxygène triplet 
ADN acide désoxyribonucléique 
ARN  acide ribonucléique 
Asc●- radical ascorbyle 
AscH- ascorbate 
ATP adénosine triphosphate 
AuNP nanoparticules d'or 
AuNP/CV 
électrode de carbone vitreux modifiée par des 
nanoparticules d'or 
CO2 dioxyde de carbone 
CoQH● radical ubisemiquinone  
CoQH2 ubiquinol 
CV carbone vitreux 
DOPA Dihydrophénylalanine  
DPP double impulsion potentiostatique 
ECS electrode au calomel saturé 
EPI électrolyse à potentiel imposé 
ERC espèces réactives du chlore 
ERN espèces réactives azotées 
ERO espèces réactives de l'oxygène 
ERS  espèces réactives souffrées 
ESH electrode standard à hydrogene 
GPx glutathion peroxydase 
GS● radical gluthation 
GSH glutathion  
GSSG gluthation oxydé  
H2O2 peroxyde d'hydrogène 
HO2
● radical perhydroxyle 






kDa kilo Dalton 
MEB microscopie électronique à balayage 
MET microscopie électronique à transmission 
MMP métalloprotéinase matricielle 
NADPH nicotinamide adénine dinucléotide phosphate 
O2 dioxygène 
O2
●- radical superoxyde 
ONOO- peroxynitrite 
Ox oxydant 
RDE électrode à disque tournant 
Red réducteur 
RO● radical alkoxyle 
RO2
● radical peroxyle 
ROOH hydroperoxydes 
SiC carbure de silicium 
SOD superoxyde dismutase 
TEM transition epithélio-mésenchymateuse 
UrH●-  radical urate 
UrH2
- urate 
VC voltammétrie cyclique 
VEGF 
facteur de croissance de l’endothélium 
vasculaire  
Vit. C acide ascorbique 














Symbole Désignation Unité 
bj = βj. j,s mol.cm
-2 
Celox concentration en oxydant à l'électrode mol.cm
-2 
Celred concentration en réducteur à l'électrode mol.cm
-2 
Cj* concentration de l'espèce j en solution mol.cm
-3 
Dj coefficient de diffusion de l'espèce j cm
2.s-1 
Dox coefficient de diffusion de l'oxydant cm2.s-1 
Dred coefficient de diffusion du réducteur cm2.s-1 
E potentiel V 
E° potentiel standard V 
E°' potentiel standard apparent V 
E1/2 potentiel de demi-vague V 
Ei potentiel initial V 
Ep Potentiel de pic V 
Ep/2 potentiel de demi-pic (VC) V 
Ep,a/2 potentiel de demi-pic anodique (VC) V 
Ep,c/2 potentiel de demi-pic cathodique (VC) V 
F Constante de Faraday (96485 c.mol-1) C.mol-1 
i Intensité A 
i° Courant d'échange A 
il,a Intensité limite anodique A 
il,c Intensité limite cathodique A 
ip Intensité de pic A 
j Densité de courant A.cm-2 
j° Densité de courant d'échange A.cm-2 
jp Densité de courant de pic A.cm
-2 
k Constante de vitesse hétérogène cm.s-1 
k° Constante de vitesse hétérogène standard cm.s-1 
ka 








Nombre stœchiométrique d'électron(s) échangé(s) 
dans une réaction électrochimique 
- 





Symbole Désignation Unité 
Q Charge électrique C 
Qp charge électrique (VC) C 
r Vitesse de balayage des potentiels mV.s-1 
R Constante des gaz parfait (8,314 J.mol-1.K-1) J.mol-1.K-1 
S Surface de l'électrode cm² 
T Température K 
t Temps s 
α Coefficient de transfert électronique anodique - 
β Coefficient de transfert électronique cathodique - 
 j* Concentration surfacique de l'espèce j à l'équilibre mol.cm
-2 
 j,s Concentration surfacique de l'espèce j à saturation mol.cm
-2 
δ Epaisseur de la couche de diffusion cm 
  Surtension V 
  Viscosité cinématique cm².s-1 










Modification de surfaces électrochimiques par des nanoparticules d’or pour 
la détection de molécules impliquées dans le stress oxydant 
 






Le stress oxydant est un phénomène biologique résultant d’un déséquilibre entre des espèces pro- et 
antioxydantes qui peut être impliqué dans les premiers stades de nombreuses pathologies telles que le cancer ou 
encore des maladies neurodégénératives. La détection des molécules impliquées dans le stress oxydant est donc 
un enjeu majeur en termes de santé publique. De par sa simplicité, sa rapidité et son faible coût, l’électrochimie 
représente une méthode de choix pour la détection du dioxygène dissous et du peroxyde d’hydrogène, deux 
précurseurs d’espèces délétères plus réactives en milieu biologique. 
Dans ce travail, une étude du comportement électrochimique de O2 et H2O2 en milieu neutre a été réalisée par 
voltammétries cyclique et à l’état stationnaire, tout d’abord sur des matériaux massifs non modifiés (or et 
carbone vitreux). Afin de servir de référence et combler une lacune de la bibliographie, les coefficients de 
transfert de charge ont été déterminés pour la réduction de O2 et pour l’oxydation de H2O2 en utilisant la 
méthode de Tafel et celle de Koutecky-Levich, puis comparés à ceux obtenus en milieux acide et basique. 
Dans une deuxième partie, des électrodes de carbone vitreux fonctionnalisées par des nanoparticules d’or ont été 
préparées selon deux voies : l’électrodépôt direct à partir d’un précurseur d’or et le dépôt par adsorption d’une 
solution colloïdale d’or synthétisée en milieu aqueux. Afin de montrer les propriétés électrocatalytiques des 
nanoparticules d’or, les coefficients de transfert de charge ont été déterminés pour la réduction de O2 et pour 
l’oxydation de H2O2 et comparés à ceux obtenus sur matériaux massifs. 
À partir des différents matériaux utilisés, des étalonnages séparés ont été réalisés pour les deux molécules cibles, 
puis une détection simultanée a été envisagée par voltammétrie cyclique afin de réaliser une preuve de concept 




Oxidative stress is a biological phenomenon resulting from an imbalance between oxidant and antioxidant 
species which can be involved in the early stages of many pathologies such as cancer or neurodegenerative 
diseases. The detection of molecules involved in the oxidative stress is a major issue in terms of public health. 
Due to its simplicity, fast-response time and low cost, electrochemistry is a method of interest for the detection 
of dissolved oxygen and hydrogen peroxide, two precursors of more deleterious reactive species in a biological 
medium. 
In this work a study of the electrochemical behavior of O2 and H2O2 under neutral conditions was performed by 
cyclic and steady-state voltammetries, first on bulk unmodified materials (glassy carbon and gold). In order to be 
further used as a reference and fill a lack in the literature, the charge transfer coefficients were determined for O2 
reduction and H2O2 oxidation using Tafel and Koutecky-Levich methods and were compared to those obtained 
in acidic and basic media. 
In a second part, gold nanoparticles functionalized glassy carbon electrodes were prepared by two ways: direct 
electrodeposition from a gold precursor and deposition by adsorption of colloidal gold solution synthesized in 
aqueous medium. To demonstrate the electrocatalytic properties of those gold nanoparticles, the charge transfer 
coefficients were determined for O2 reduction and H2O2 oxidation and compared with those obtained on bulk 
materials. 
From the different materials used, separate calibrations were made for the two target molecules, and then a 
simultaneous detection was proposed by cyclic voltammetry to achieve the proof of concept for future sensor. 
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